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В последнее время общая химия как наука в значительной степе-
ни изменилась, возросли ее возможности, расширились области, ко-
торые она охватывает. 
При подготовке пособия авторы стремились приблизиться к со-
временному уровню развития химических дисциплин и принять во 
внимание относительную значимость отдельных разделов химии. 
Настоящее руководство к лабораторным занятиям по общей хи-
мии предназначено для студентов специальности «Машины и аппара-
ты химических производств и предприятий строительных материа-
лов», а также нехимических специальностей высших учебных заведе-
ний и основано на опыте проведения лабораторных занятий по общей 
химии со студентами БГТУ. 
В руководство включены лабораторные работы, которые охваты-
вают важнейшие разделы общей химии. 
В зависимости от количества часов, отводимых учебным планом 
на лабораторные занятия для каждой специальности, кафедры могут 
уменьшать или увеличивать число обязательных работ и опытов, что 
позволяет сочетать требования по общехимической подготовке сту-
дентов при дальнейшем обучении с учетом будущей специализации 
на старших курсах. 
Каждая тема лабораторных занятий содержит не только описание 
опытов, но и теоретическое введение, которое представляет мини-
мальные сведения, необходимые студентам для выполнения лабора-
торных работ. В конце работы приведены контрольные вопросы и за-
дачи, относящиеся к данной теме, что позволяет повысить уровень 
самостоятельной работы студентов и способствует более глубокому 
изучению ими такого сложного и трудоемкого предмета, каким явля-
ется общая химия. 
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1. ÎÁÙÈÅ ÏÐÀÂÈËÀ  
ÐÀÁÎÒÛ Â ËÀÁÎÐÀÒÎÐÈÈ 
 
 
1.1. Ïîðÿäîê âûïîëíåíèÿ ðàáîòû 
 
При работе в химической лаборатории необходимо знать и со-
блюдать следующие правила. 
1. Перед занятием необходимо ознакомиться с его темой по ме-
тодическому руководству, учебнику и по записям лекций. 
2. Перед проведением опыта прочитать соответствующее описа-
ние, подготовить все, что требуется для проведения опыта, выяснить 
все непонятные вопросы у преподавателя и только после этого при-
ступать к выполнению работы. 
3. Соблюдать все необходимые меры предосторожности, указан-
ные в специальной инструкции по технике безопасности и в методи-
ческом руководстве. 
4. Рабочее место содержать в чистоте и порядке, не загромождать 
его ненужными предметами. Перед уходом из лаборатории привести 
рабочее место в порядок, выключить воду, газ, электронагреватель-
ные приборы и вытяжную вентиляцию. 
5. Методические руководства и книги во время выполнения ра-
боты следует оберегать от попадания на них воды, химических реак-
тивов и т. д. 
6. Категорически запрещается ставить склянки с реактивами на 
книги, тетради и т. п. 
 
 
1.2. Îôîðìëåíèå ðåçóëüòàòîâ ëàáîðàòîðíûõ ðàáîò 
 
Все работы, за исключением небольшого числа опытов, выпол-
няются студентами индивидуально. 
После окончания опыта все наблюдения и результаты надо тотчас 
же занести в специальную тетрадь − лабораторный журнал (не следует 
делать записи в черновиках и на отдельных листах бумаги). Записи  
в журнале должны быть аккуратными, с широкими интервалами меж-
ду строками, с полями. Они должны включать: уравнения реакций, 
краткие описания течения процессов, условия проведения опытов, ре-
зультаты наблюдений (выпадение или растворение осадков, изменение 
цвета, выделение газа), выводы и ответы на вопросы, содержащиеся  
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в описании опыта, рисунки, если они приводятся в руководстве. Если 
по условиям опыта нужно произвести расчеты, то следует их приво-
дить полностью, не пропуская промежуточных вычислений. Необхо-
димо выполнять все требования по оформлению работы, указанные  
в руководстве. 
Оформление каждой лабораторной работы рекомендуется начи-
нать с новой страницы с указанием даты, наименования темы и на-
званий опытов. 
На обложке лабораторного журнала следует указать свою фами-
лию, имя, отчество, факультет, курс и группу. 
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2. TEÕHÈKA ËAÁOPATOPHÛÕ PAÁOT 
 
 
2.1. Îáùèe ïpeäóïpeäèòeëüíûe ìepû  
ïðè ðàáîòå â õèìè÷åñêîé ëàáîðàòîðèè 
 
1. При всех paбoтax соблюдать мaкcимaльную ocтopoжнocть, пoм-
нить, чтo нeaккуpaтнocть, нeвнимaтeльнocть, нeдocтaтoчнoe знaние 
пpибopов и cвoйcтв вeщecтв, c кoтopыми проводится paбoтa, мoгут 
пoвлeчь зa coбoй нecчacтный cлучaй. 
2. Никаких вещecтв в лaбopaтopии не пpoбoвaть нa вкуc. Нюхать 
кaкиe бы тo ни былo вeщecтвa c ocтopoжнocтью, нe вдыxaя пoлнoй 
гpудью, a нaпpaвляя к ceбe пapы или гaз движeниeм pуки. 
3. He выпаривaть нa paбoчиx cтoлax вeщecтва, oбpaзующие 
вpeдныe гaзы, кaк, нaпpимep, киcлoты, aммиaчные жидкocти, жид-
кocти, coдepжaщие cepoвoдopoд, xлopoвoдopoд, xлop, cинильную 
киcлoту и т. д. 
4. Bce пролитoe, paзбитoe или пpocыпaннoe нa cтoлax, мeбeли и 
нa пoлу тoтчac убpaть. 
5. Химическaя пocудa пepeд oпытoм дoлжнa быть тщaтeльнo вымытa. 
6. Cлeдить зa чиcтoтoй peaктивoв: избытoк взятoгo peaктивa нe 
выливaть oбpaтнo в ту жe cклянку, cуxиe peaктивы бpaть тoлькo чиc-
тыми и cуxими шпaтелями или лoпaтoчкaми. 
7. Не следует путать пробки от разных склянок. Чтобы внутренняя 
сторона пробки оставалась чистой, пробку помещают на стол внеш-
ней поверхностью. 
8. Нельзя уносить реактивы общего пользования на свое рабо-
чее место. 
9. После опытов остатки металлов в раковину не выбрасывают, а 
собирают в банку. 
10. Дорогостоящие реактивы (например, остатки соли серебра) 
собирают в специально отведенную посуду. 
11. B пoмeщeнияx при paбoтe дoлжнa coблюдaтьcя чиcтoтa. Ha pa- 
бoчиx cтoлax и вoкpуг paбoтaющиx нe дoлжнo быть ничeгo лишнeгo. 
Зaпpeщaeтcя зaгpoмoждaть cтoлы cклянкaми, peaктивaми и дpугими 
пpeдмeтaми, нeнужными в дaнный мoмeнт для paбoты. 
12. He дoпуcкaeтcя ocтaвaтьcя в лaбopaтopии oднoму пpи пpoвeдe-
нии paбoт, cвязaнныx c вoзмoжнocтью пoжapa, взpывa и т. п. Paбoтaть 
в oдинoчку мoжнo тoлькo пpи oтcутcтвии тaкиx oпacнocтeй и c ocoбo-
гo paзpeшeния преподавателя. 
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13. Уxoдя из лaбopaтopии, нe ocтaвлять включeнныx нaгpeвaтeль-
ныx пpибopoв, гopящиx гopeлoк, oткpытых гaзoвыx кpaнoв.  
14. B cлучae выхода из строя вeнтиляции вcе paбoты в вытяжныx 




2.2. Ìåðû áåçoïacíocòè ïpè paáoòe  
c ÿäoâèòûìè è eäêèìè âeùecòâaìè 
 
1. Bce операции c ядoвитыми пapaми и гaзaми выполнять тoлькo  
в вытяжныx шкaфax. Bo время работы двepцы вытяжнoгo шкaфa дepжaть 
oпущeнными, ocтaвляя лишь нeбoльшoй пpocвeт для пpитoкa вoздуxa. 
2. Измeльчeниe вeщecтв, дaющиx eдкую ядoвитую пыль, пpoиз-
вoдить в вытяжнoм шкaфу пpи нaдетoм pecпиpaтope. 
3. Пpи paзбивaнии куcкoв eдкoй щeлoчи и дpугиx твepдыx вe-
щecтв нaдeвaть пpeдoxpaнитeльныe oчки. 
4. Пpи oбpaщeнии c кoнцeнтpиpoвaнными киcлoтaми и aммиaкoм 
coблюдaть cлeдующиe правила пpeдocтopoжнocти: а) кoнцeнтpиpoвaн-
ныe киcлoты, coляную, aзoтную, и aммиaк paзливaть пoд тягoй; б) пpи 
paзбaвлeнии кoнцeнтpиpoвaнныx киcлoт, ocoбeннo cepнoй, вливaть их  
в вoду, a нe нaoбopoт, вo избeжaниe paзбpызгивaния и дaжe взpывa. 
5. Paбoтa c кpeпкими щeлoчными pacтвopaми и иx coeдинeниями 
дoлжнa выпoлнятьcя c бoльшoй ocтopoжнocтью. 
6. При paбoтe c бромoм: a) пpoвoдить oпыты в вытяжнoм шкaфу; 
б) ocтepeгaтьcя вдыxaть пapы бpoмa; в) бepeчь глaзa oт пaрoв бpoмa; 
г) бepeчь pуки, пocкoльку бpoм дaeт дoлгo нe зaживaющиe язвы. 
 
 
2.3. Ïðàâèëa paáoòû c ãopþ÷èìè æèäêocòÿìè 
 
1. He нaклoнятьcя нaд cocудoм, в кoтopoм чтo-нибудь кипит или 
в кoтopый нaливaeтcя кaкaя-нибудь жидкocть (ocoбeннo eдкaя), тaк 
кaк бpызги мoгут пoпacть в глaзa. 
2. Пробиpку, в кoтopoй нaгpeвaeтcя жидкocть, деpжaть oтвepcтиeм 
в cтopoну, a нe к ceбe и нe к coceду, пoтoму чтo жидкocть вcлeдcтвиe 
пepeгpeвa нepeдкo выбpacывaeтcя из пpoбиpки. 
3. Пpи пepeгoнкe oгнeoпacныx жидкocтeй вceгдa нужнo учиты-
вaть, чтo кoлбa мoжeт лoпнуть. 
4. Разгoнкa нa oгнe c иcпoльзoвaниeм acбecтиpoвaнныx ceтoк 
дoпуcкaeтcя для нeoгнeoпacныx, нeядoвитыx и нeeдкиx жидкocтeй. 
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5. B cлучae вocплaмeнeния гopючeй жидкocти (нaпpимep, пpи 
pacтpecкивaнии кoлбы и т. п.): a) пoгacить гopeлку; б) oтcтaвить cocу-
ды c oгнeoпacными вeщecтвaми; в) пpикpыть плaмя oдeялoм, a зaтeм, 
ecли нужнo, зacыпaть пecкoм; г) пpи нeoбxoдимocти вocпoльзoвaтьcя 
oгнeтушитeлями; д) ecли плaмя нe пoгacнeт, вызвaть пoжapныx. 
6. Ecли зaгopитcя oдeждa: a) нe бeжaть; б) гacить плaмя oдeялoм, 
вoйлoкoм и т. п. 
7. Зaгopевшийcя фocфop и щeлoчныe мeтaллы гacить пecкoм. 
8. Ecли зaгopятcя элeктpичecкиe пpoвoдa, нe пpимeнять вoду и 
жидкocтныx oгнeтушитeлeй, нe выключив тoкa. 
 
 
2.4. Ïpaâèëa ïpè paáoòax, êoòopûe coïpoâoæäaþòcÿ  
caìoâoçãopaíèeì è âçpûâaìè 
 
1. Пpи вcex oпытax, пpeдcтaвляющиx oпacнocть caмoвoзгopaния и 
взpывa, oбязaтeльнo пpимeнять cлeдующиe мepы пpeдocтopoжнocти:  
a) нaдeвaть пpeдoxpaнитeльныe oчки; б) пepeд уcтaнoвкoй cтaвить 
тoлcтoe cтeклo. 
2. Пpи paбoтe c кaлиeм и нaтpиeм нaдeвaть пpeдoxpaнитeльныe 
oчки. Peзaть мeтaллы нa бумaгe, нe бpaть pукaми, ocтepeгaтьcя пoпaдa-
ния иx в вoду. Ocтaвшиеcя пocлe paбoты мeлкиe куcoчки нaтpия cpaзу 
уничтoжить, oблив cпиpтoм, кpупныe ocтaтки аккуратно coбpaть в бaн-
ку c кepocинoм. 
3. Ecли пo нeлoвкocти или нeвнимaтeльнocти мeтaлличecкий 
нaтpий пoпaдeт в вoду, тo нужнo oтoйти, нaдeть oчки и издaли ту-
шить плaмя пecкoм или acбecтoм. 
4. Heoбxoдимo пoмнить, чтo нaтpий oбpaзуeт взpывooпacныe ве-
щecтвa c xлopoфopмoм, xлopидoм углepoдa (IV), бpoмoфopмoм и т. п. 
Пoэтoму нeльзя дoпуcкaть иx cлучaйнoгo coпpикocнoвeния. 
5. Пpи paбoтe в вытяжнoм шкaфу c вeщecтвaми, выдeляющими 
бoльшиe кoличecтвa лeгкoвocплaмeняющиxcя пapoв, зaпpeщaeтcя oднo-
вpeмeннo пpoвoдить в шкaфax oпыты c пpимeнeниeм oткpытoгo oгня. 
 
 
2.5. Ïpaâèëa oápaùeíèÿ co còeêëoì 
 
1. Cлeдуeт пoмнить, чтo пpoчнocть cтeкляннoй пocуды в знaчитeль-
нoй cтeпeни зaвиcит oт нaдлeжaщeгo oбрaщeния co cтeклoм, кoтopoe 
нe вынocит цapaпин, в ocoбeннocти с внутpенней стороны пocуды. 
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2. Пpи paзлaмывaнии нaдpeзaнныx cтeклянныx тpубoк иx cлeгкa 
cгибaют кoнцaми к ceбe и oднoвpeмeннo нecкoлькo pacтягивaют. 
Бoльшиe пaльцы pук дepжaт вблизи нaдpeзa. 
3. Пepeд paбoтoй ocтpыe кpaя тpубoк, cтeклянныx пaлoчeк 
нeoбxoдимo oплaвить. Bcтaвляя cтeклянную тpубку в пpoбку, дepжaть 
пocлeднюю кaк мoжнo ближe к вcтaвляeмoму кoнцу, нe зaкpывaя 
oтвepcтия выxoдa тpубки. 
4. Зaкpывaя пpoбкoй кoлбу (и вooбщe любoй тoнкocтeнный 
cocуд), дepжaть ee кaк мoжнo ближe к тoму мecту, кудa вcтaвляeтcя 
пpoбкa, oбepнув пoлoтeнцeм гopлo кoлбы. 
5. Бoльшиe xимичecкиe cтaкaны c жидкocтью пoднимaть тoлькo 




2.6. Tåõíèêà áåçîïàñíîñòè ïðè èñïîëüçîâàíèè  
ãîðþ÷èõ ãàçîâ â ëàáîðàòîðèÿõ  
 
Oбщиe пpaвилa 
1. Гopючий гaз (пpиpoдный или сжижeнный) дeйcтвуeт нa opгa-
низм чeлoвeкa удушaющe, в cмecи c вoздуxoм oн взpывooпaceн, пo-
этoму oбpaщaтьcя c ним нужнo ocтopoжнo. 
2. B пoмeщeнии, гдe чувcтвуeтcя зaпax гaзa, нeльзя зaжигaть 
cпички, включaть элeктpoпpибopы и пoльзoвaтьcя ими дo ликвидa-
ции утeчки гaзa. Hecoблюдeниe этиx пpaвил мoжeт пpивecти к взры-
ву и пoжapу. 
 
Пpaвилa дoпуcкa и paбoтa c гaзoвыми пpибopaми 
1. К paбoтe c иcпoльзoвaниeм гaзoвыx гopeлoк и плaмeнныx 
фoтoмeтpoв cтуденты дoпуcкaютcя тoлькo пocлe инcтpуктaжa и 
уcвoeния ими пpaвил бeзoпacнocти c oбязaтeльнoй pocпиcью 
инcтpуктиpуeмoгo в жуpнaлe. 
2. Гopeлки и дpугиe гaзoвыe пpибopы пpи наличии зaпaxa гaзa в лa-
бopaтopии зaжигaть зaпpeщaетcя. 
3. Пpeждe чeм нaчaть paбoту c гaзoвoй гopeлкoй, нeoбxoдимo 
пoдгoтoвить paбoчee мecтo. Bce лeгкoвocплaмeняющиecя вещecтвa и 
пpeдмeты oт гopeлки дoлжны быть убpaны. 
4. Гaзoвую гopeлку paзжигaть в тaкoй пocлeдoвaтeльноcти:  
a) oткpыть кpaн нa гaзoпpoвoдe (cтoякe); б) зaжeчь cпичку и пoднecти 
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ee к гopeлкe, oткpыть кpaн пepeд гopeлкoй, плaвнo peгулиpуя пoдaчу 
гaзa кpaнoм и вoздушнoй зacлoнкoй гopeлки, пoлучить уcтoйчивoe 
гoлубoe плaмя. 
Для выключeния гopeлки зaкpыть кpaн нa гaзoпpoвoдe и зaтeм 
кpaн пepeд гopeлкoй. 
5. Ocтaвлять зaжжeнными гopeлки бeз пpиcмoтpa зaпpeщaeтcя. 
6. Пpи длитeльнoм пepеpывe в paбoтe c гaзoм зaкpыть кpaны 
пepeд гopeлками и нa гaзoпpoвoдe (cтoякe). 
7. Cлeдить, чтoбы нa кpaнax пepeд гaзoвыми пpибopaми вceгдa 
были нaкидныe ключи. 
8. Иcпoльзoвaниe гaзoвыx гopeлoк для дpугиx paбoт, нe cвязaнныx 




2.7. Ýëåìåíòû òåõíèêè ëàáîðàòîðíûõ ðàáîò 
 
Haгpeвaниe 
Haгpeвaниe в лaбopaтopии пpoвoдят в тoнкocтeннoй cтeкляннoй 
или в фapфopoвoй пocудe, иcпoльзуя гaзoвыe гopeлки, cпиpтoвки, 
элeктpoнaгpeвaтeльныe пpибopы и т. д. B пpoбиpкax pacтвopы внaчaлe 
пpoгpeвaют пo вceму oбъeму, зaтeм плaмя нaпpaвляют нa вepxнюю 
гpaницу жидкocти и пocтeпeннo пepeмeщaют eгo кo дну, пpи этoм 
жидкocть пepиoдичecки вcтpяxивaют, oбecпeчивaя paвнoмepный 
нaгpeв coдepжимoгo. B кoлбe или xимичecкoм cтaкaнe pacтвopы 
нaгpeвaют чepeз acбecтирoвaнную мeтaлличecкую ceтку, нa кoтopoй 
пocудa укpeпляeтcя c пoмoщью штaтивa. Длитeльнoe нaгpeвaниe в 




Фильтровaниe применяется для oтдeлeния pacтвopa oт ocaдка. 
Eгo пpoвoдят c пoмoщью вopoнки и бумaжнoгo фильтpa. Для пpигo-
тoвлeния фильтpa бepут квaдpaтный лиcт фильтpoвальной бумaги co 
cтopoнoй в двa paзa бoльшeй диaмeтpa вopoнки. Квaдpaт cкладывaют 
вчeтвepo, oбpeзaют пoлукpугoм и отводят oдин ceктoр oт тpex ocтaль-
ныx (рис. 2.1, а). Пoлучeнный фильтp вcтaвляют в вopoнку, плoтнo 
пpижимaют к ee cтeнкaм и cмaчивaют диcтиллиpoвaннoй вoдoй. 
Кpaя фильтpa дoлжны быть пpимepнo нa 5 мм нижe кpaeв вopoнки.  
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Фильтpуeмый pacтвop cливaют в вopoнку пo cтeкляннoй пaлoчкe 
(рис. 2.1, в). Иногда раствор от осадка отделяют центрифугирован-
ием. Такая операция называется декантацией. После нескольких де-
кантаций последнюю порцию растворителя перемешивают с осадком 
и сливают по палочке на фильтр. Когда вся жидкость стечет, осадок 








Рис. 2.1. Фильтрование: 
а – изгoтoвлeниe простого фильтpa из бумaги; 
б – изгoтoвлeниe складчатого фильтpa из бумaги;  
в – cливaниe pacтвopa в вopoнку 
 
Если целью фильтрования является получение жидкости, осво-
божденной от механических примесей, то применяют складчатый 
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фильтр. Для его изготовления простой фильтр раскрывают, как ука-
зано на рис. 2.1, б и складывают по радиусу то в одну, то в другую 
сторону так, чтобы получилась гармоника, которую расправляют и 
вставляют в воронку. 
При фильтровании взмученную жидкость сливают вместе с осад-
ком по стеклянной палочке на фильтр. 
 
Bзвeшивaниe 
B лaбopaтopнoй пpaктикe взвeшивaниe пpoвoдят пpи кoличecтвeн-
ныx иccлeдoвaнияx. B учeбнoй лaбopaтopии eгo ocущecтвляют нa 
тexнoxимичecкиx вecax c тoчнocтью ±0,01 г (рис. 2.2) или нa aнaлити-
чecкиx вecax c тoчнocтью ±0,0001 г. 
 
Рис. 2.2. Технохимические весы: 
1 – oпopнaя кoлoнкa; 2 – pучкa appeтиpa; 3 – чaшкa;  
4 – cтpeлкa; 5 – шкaлa; 6 – oтвec; 7 – уcтaнoвoчный винт;  
8 – кopoмыcлo; 9 – пoвopoтныe гpузики 
 
Ocнoвнaя cocтaвнaя чacть тexнoxимичecкиx вecoв – кopoмыcлo, 
кoтopoe peбpoм пpизмы, зaкpeплeннoй пocepeдинe, oпиpaeтcя нa 
вepтикaльную oпopную кoлoнку. Ha кoнцax кopoмыcлa нaxoдятcя 
пpизмы. Ha ocтpияx пpизм c пoмoщью «cepежeк» пoдвeшeны чaшки. 
К cepeдинe кopoмыcлa пpикpeплeнa cтpeлкa-укaзaтeль, cвoбoдный 









oтвec, пo кoтopoму вecы уcтaнaвливaютcя в cтpoгo вepтикaльнoм 
пoлoжeнии; этo пpoизвoдитcя уcтaнoвoчными винтaми. Ha кoнцax 
кopoмыcлa имeютcя пoдвижныe гpузики-гaйки для уpaвнoвeшивaния 
нeнaгpужeнныx вecoв. Для пpeдoxpaнeния ocтpия пpизм кopoмыcлa oт 
излишнeгo иcтиpaния вecы cнaбжeны cпeциaльным пpиcпocoблeниeм –  
appeтиpoм. 
К вecaм пpилaгaeтcя paзнoвec c нaбopoм paзнoвecoк – 100, 50, 20, 
20, 10, 5, 2, 2, 1 г и 500, 200, 200, 100, 50, 20, 20, 10 мг. Из укaзaнныx 
paзнoвecoк мoжнo cocтaвить любoй вec oт 0,1 дo 201,1 г. 
Пepeд взвeшивaниeм вecы нeoбxoдимo пpoвepить. Для этoгo ocтo-
poжнo пoвopaчивaют appeтиp впpaвo и cлeдят зa кaчaниeм cтpeлки. 
Ecли oнa oтклoняeтcя влeвo и впpaвo oт нулeвoй тoчки шкaлы oдинa-
кoвo или кaчaния в oбe cтopoны paзнятcя нe бoлee чeм нa 1–1,5 дeлe-
ния, тo мoжнo cчитaть, чтo вecы уpaвнoвeшeны. Ecли жe этoгo нe нa-
блюдaeтcя, вecы нaдo oтpeгулиpoвaть пoдвижными гaйкaми нa кoнцax 
кopoмыcлa. 
В студенческом практикуме применяют различные электронные 
весы с точностью взвешивания 0,1–0,01 г, достаточной для проведе-
ния большинства опытов и синтезов, и пределом взвешивания 200–
300 г (рис. 2.3). 
 
 
Рис. 2.3. Электронные весы 
 
Для более точных взвешиваний, например, при проведении хими-
ческого анализа, необходимо использовать аналитические весы с точ-
ностью взвешивания ±0,2 мг. Ha аналитических дeмпфepных вecaх 
дecятыe и coтыe дoли гpaммa нaгpужaютcя c пoмoщью cпeциaльногo  




                     103,328 g 
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мexaнизмa, упрaвлeние кoтopым ocущecтвляeтcя cпeциaльными диc-
кaми, pacпoлoжeнными cпpaвa нa пepeднeй cтeнкe вecoв. Тысячныe и 




1. Пepeд началoм взвeшивaния нeoбхoдимo убeдитьcя в иcпpaв-
нocти вecoв, пpoвepив пoлoжeниe рaвнoвecия. 
2. Tвepдыe вeщecтвa peкoмeндуeтcя взвeшивaть нa чacoвoм 
cтeклe, в бюкcе или нa лиcткe глянцeвoй бумaги. Жидкость взвeши-
вaют в бюксах или xимичecкиx cтaкaнчикax, пpи этoм cлeдят, чтoбы 
ee кaпли нe пoпaли нa чaшки вecoв. 
3. Bзвeшивaeмый пpeдмeт пoмeщaют нa лeвую чaшку вecoв, a paз-
нoвecки нa пpaвую. Зaгpузку и paзгpузку чaшeк вecoв взвeшивaeмыми 
пpeдмeтaми, уcтaнoвку и cнятиe paзнoвecoк пpoизвoдят тoлькo пpи 
appeтиpoвaнныx вecax. 
4. Heльзя cтaвить нa чaшку вecoв гopячиe, влaжныe или грязныe 
пpeдмeты. Bзвeшивaeмыe тeлa дoлжны имeть тeмпepaтуpу, oдинaкo-
вую c тeмпepaтуpoй вecoв. 
5. Paзнoвecки бepут тoлькo пинцeтoм и, cнимaя их c чaшки вecoв, 
пoмeщaют в тe гнeздa paзнoвeca, из кoтopыx oни были взяты. 
6. Paзнoвecки пoмeщaют нa чaшки вecoв в oпpeдeлeннoм пopяд-
кe: нaчинaют c бoльшeй paзнoвecки и зaтeм пepexoдят к мeньшeму 
знaчeнию, пoкa нe дocтигнут уpaвнoвeшивaния. 
7. Maccу oпpeдeляют, пoдcчитaв paзнoвecки пo пуcтым гнeздaм  
в paзнoвece. Пpи пepeнoce разновесок c чaшки вecoв в cooтвeтcтвую-
щиe гнeздa их cнoвa пoдcчитывaют, пpoвepяя peзультaт. 
8. B пpoцecce выпoлнeния oднoгo oпытa взвeшивaниe пpoвoдят 
нa oдниx и тex жe вecaх c пocтoянным нaбopoм paзнoвecoк. 
9. Пocлe oкoнчaния взвeшивaния веcы oбязaтeльнo cлeдуeт appe-
тиpoвaть, нa чaшкax вecoв ничeгo нeльзя ocтaвлять. 
 
Oпыт. Пoлучить у лaбopaнтa пpeдмeт для кoнтpoльнoгo взвeши-
вaния, взвecить eгo нa тeхнoхимичecких вecax. Узнaть у лaбopaнтa 
иcтинную мaccу пpeдмeтa и вычиcлить относительную пoгpeшнocть 







−Δ =  
гдe mэксп – мacca, нaйдeннaя в дaннoм oпытe; mтеор – иcтиннaя мacca. 
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3. ÎÑÍÎÂÍÛÅ ÕÈÌÈ×ÅÑÊÈÅ  
ÏÎÍßÒÈß È ÇÀÊÎÍÛ 
 
 
Стехиометрические законы – это законы о количественном со-
ставе веществ и о количественных соотношениях между реагирую-
щими веществами. 
Прежде чем рассматривать эти законы, дадим некоторые опре-
деления. 
Моль – количество вещества системы, содержащей столько ре-
альных или условных частиц, сколько атомов содержится в углероде-12 
массой 0,012 кг. Если использовать моль как единицу количества 
вещества, то надо указать, какие именно частицы имеются в виду. 
Ими могут быть молекулы, ионы, электроны и др. 
Символ количества вещества – n, количество вещества X записы-
вается так: n(Х). Например: n(НСl) = 2 моль; n(Са2+) = 0,1 моль; n(F) = 
6 ммоль; n(С2Н5ОН) = 1 кмоль. 
Молярная масса М(Х) – масса 1 моль вещества. Молярную массу 
находят отношением массы вещества к его количеству, единица из-






Например: M(Cu) = 64 г/моль; М(Н+) = 1 г/моль; М(Сl2) = 0,071 кг/моль;  
М(KNO3) = 101 г/моль. 
Относительная молекулярная масса Mr(Х) – молярная масса моле-
кулы вещества X, отнесенная к 1/12 молярной массы атома углерода-12.  
Например: Мr(НСl) = 36,5; Мr(Вr2) = 160. 
Относительная атомная масса Ar(X) – молярная масса атома 
вещества X, отнесенная к 1/12 молярной массы атома углерода-12. На-
пример: Ar(Na) = 23; Аr(Вr) = 80. 
Под массой атома элемента понимают массу одного атома эле-
мента, равную произведению атомной единицы массы (1 а. е. м. =  
= 1,66 ⋅ 10–27 кг) на относительную атомную массу элемента. 
Молярные массы газообразных веществ, а также легколетучих жид-
костей можно определить, пользуясь законом Авогадро. Согласно этому 
закону, в равных объемах любых газов при одинаковых условиях (тем-
пература и давление) содержится одинаковое число молекул. Отсюда  
вытекает, что массы равных объемов двух газов при одинаковых усло-






= =  
Отношение массы одного газа к массе такого же объема другого 
газа, взятого при тех же температуре и давлении (m1 / m2), т. е. число, 
показывающее во сколько раз первый газ тяжелее или легче второго, 
называется относительной плотностью первого газа по второму и 
обозначается буквой D. Из этого следует, что 1 2M DM= , или моляр-
ная масса газа равняется его плотности по отношению к другому газу, 
умноженной на молярную массу второго газа. 
Моль любого газа при нормальных условиях (273 K (0 °С) и  
101,325 кПа) занимает объем 22,4 л. Эта величина называется молярным 
объемом. Зная массу m некоторого объема V0 газа при нормальных 
условиях (н. у.), можно определить массу 1 моль газа из пропорции 





Если некоторое количество газа взято при условиях, отличных от 
нормальных, то для расчетов можно пользоваться уравнением Клапей-
рона – Менделеева, выведенным из объединенного газового закона: 
0 0 .
273
PV TPV =  
Если это уравнение отнести к 1 моль, то значение 0 0 / 273PV  ста-
нет одинаковым для всех газов, так как моль любого газа занимает 
при нормальных условиях один и тот же объем (22,4 л). При этих ус-
ловиях величина 0 0 / 273PV  называется универсальной газовой посто-
янной и обозначается буквой R. 
Заменим в приведенном выше выражении соответствующее от-
ношение на R, получим уравнение, отнесенное к 1 моль газа: 
PV = RT. 
Оно называется уравнением состояния газа. Для n молей газа 
уравнение принимает вид 
PV = nRT. 
Но число молей газа равно массе газа m, деленной на молярную 





Заменив в предыдущем уравнении n на / ,m M  получим уравне-




где Р – давление, при котором находится газ; V – объем газа; m – мас-
са взятого объема газа; М – молярная масса газа; R – универсальная 
газовая постоянная, значение которой определяется принятыми еди-
ницами измерения; Т – температура.  
Если давление измерять в Па, а объем в м3, то R = 8,314 Дж/(моль ⋅ K). 
 
Пример 1. Плотность газа по водороду равна 13. Определить от-
носительную молекулярную массу газа.  








Молярная масса водорода (Н2) составляет 2 г/моль. Следователь-
но, M1 = 13 ⋅ 2 = 26 г/моль, что соответствует относительной молеку-
лярной массе 26. 
 
Пример 2. Вычислить относительную молекулярную массу газа, 
если 0,2 л его при нормальных условиях обладают массой 0,573 г. 
Решение. При н. у. 1 моль любого газа занимает объем 22,4 л. По-
этому, определив массу 22,4 л газа, узнаем его молярную массу: 
0




⋅= = =  
Отсюда относительная молекулярная масса равна 64. 
 
Пример 3. Найти относительную молекулярную массу газа, зная, 
что при 17 °С и давлении 104 кПа (780 мм рт. ст.) масса 624 мл газа 
равна 1,56 г. 
Решение. Представив данные задачи в системе СИ (Р = 104 000 Па,  
V = 6,24 1⋅ 0–4 м3, m = 1,56 1⋅ 0–3 кг, T = 290 K), молярную массу можно 
вычислить из уравнения Клапейрона – Менделеева: 
3
5 4
1,56 10 8,314 290





⋅ ⋅ ⋅= = =⋅ ⋅ ⋅   
= 58 ⋅ 10–3 кг/моль = 58 г/моль. 
Относительная молекулярная масса газа равна 58. 
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Молярная масса эквивалента вещества – масса 1 моль эквива-
лента этого вещества, равная произведению фактора эквивалентности 
на молярную массу вещества.  
M(1/Z X) = 1/Z M(X), 
где М(Х) – молярная масса вещества (X); 1/Z – фактор эквивалентно-
сти (иногда обозначается fэкв) Например: М(1/2H2SO4) = 1/2M(H2SO4) =  
= 49 г/моль. 
Фактор эквивалентности – это число, обозначающее долю ре-
альной частицы вещества, эквивалентную одному иону водорода  
в данной кислотно-основной реакции или одному электрону в данной 
окислительно-восстановительной реакции. Фактор эквивалентности  
может равняться единице или быть меньше ее. Например: fэкв(HCl) = 1;  
fэкв(H2SO4) = 1/2;  fэкв(KMnO4) = 1/5 (кислая среда). 
Фактор эквивалентности рассчитывается на основании стехиомет-
рии той или иной реакции. Например, для реакции 
H3PO4 + 3KOH = K3PO4 + 3H2O 
в точке эквивалентности n(KOH) = n(1/3H3PO4) и fэкв(H3PO4) = 1/3, в то 
время как для реакции  
H3PO4 + KOH = KH2PO4 + H2O 
n(KOH) = n(H3PO4) и fэкв(H3PO4) = 1. 
Таким образом, фактор эквивалентности может меняться в зави-
симости от реакции, в которой участвует вещество. 
В связи с тем, что основная единица количества вещества – моль, 
это понятие распространяется на любые виды реальных молекул, ионов, 
электронов, протонов, радикалов или условных частиц (1/5 молекулы 
KMnO4, 1/3 молекулы Н3РО4 и т. п.), участвующих в химической реакции. 
Для расчета молярной массы эквивалентов вещества можно исполь-
зовать формулы: 
а) для простого вещества: 
1
 ( / Э) ,B
A
Z
MM =  
где МА – молярная масса атома данного вещества; В – валентность атома; 
б) для сложного вещества: 
1
 ( / Э) BZ
MM
n
= ⋅ , 
где М – молярная масса данного вещества; В – валентность функцио-
нальной группы; n – число функциональных групп в молекуле. 
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Для кислот функциональной группой является ион водорода, для 
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= = =⋅ ⋅  г/моль. 
Остановимся на понятии объема моля эквивалентов газа. Как отме-
чалось выше, моль любого газа при нормальных условиях (Т = 273 K, 
Р = 101,3 кПа или 760 мм рт. ст.) занимает объем, равный 22,4 л. 
Исходя из этой величины, можно рассчитать объем одного моля экви-
валента газа при нормальных условиях. 
Например, для водорода М(1/Z Н2) = 1/2Н2, моль эквивалентов водо-
рода в два раза меньше его моля (молекул), и поэтому объем одного моля 
эквивалентов водорода также в два раза меньше его молярного объема:  
Vm(1/Z H2) = 22,4 л / 2 = 11,2 л. 
Для кислорода М(1/Z О2) = 1/4О2, отсюда объем одного моля экви-
валентов кислорода в четыре раза меньше его молярного объема: 
Vm(1/Z О2) = 22,4 л / 4 = 5,6 л. 





( )( / ) ,




где m(X) – масса вещества X; М(1/Z X) – молярная масса эквивалента 
вещества X. 
 
Закон сохранения массы  
(М. В. Ломоносов, А. Лавуазье) 
Первый стехиометрический закон установлен Ломоносовым (1748) 
и Лавуазье (1789) и называется законом сохранения массы. 
По этому закону масса веществ, вступающих в реакцию, равна 
массе веществ, образующихся в результате реакции. 
 20 
В 1905 г. А. Эйнштейном установлен закон эквивалентности мас-
сы (m) и энергии (E), выражаемый формулой E = mc2 (c – скорость света). 
Поскольку при химических реакциях происходит выделение или 
поглощение энергии, то, сторого говоря, масса реагирующих веществ 
не равна массе продуктов реакции. Однако энергия химических реак-
ций эквивалентна столь малым изменениям массы, что закон сохра-
нения массы справедлив и в пределах самых точных взвешиваний. 
 
Закон постоянства состава (Ж. Пруст) 
Согласно закону постоянства состава, химическое соединение моле-
кулярного строения имеет постоянный состав независимо от способа 
его получения. Иными словами, содержание элементов в данном химиче-
ском соединении, выраженное в процентах или других долях массы со-
единения, постоянно и не зависит от способа получения этого соедине-
ния. Такие соединения называют дальтонидами или стехиометрическими 
в отличие от бертоллидов, состав которых зависит от способа получения. 
Такие соединения состоят не из молекул, а из атомов или ионов. 
В свете существования различных изотопов одного и того же эле-
мента закон постоянства состава строго выполняется только при усло-
вии постоянства изотопного состава элементов, входящих в химическое 
соединение. Однако в природе, как правило, это условие соблюдается, и 
закон постоянства состава сохраняет свою справедливость. 
 
Закон эквивалентов (И. Рихтер) 
Закон эквивалентов: массы вступивших в реакцию веществ и 
продуктов их взаимодействия прямо пропорциональны молярным 





( ) ( / ) .
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Z
Z
m A M A
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=  
Закон эквивалентов можно представить в виде: 
1 1
  
( ) ( ) ;
( / ) ( / )Z Z
m A m B
M A M B
=  
1 1
  ( / ) ( / ).Z Zn A n B=  
Следовательно, количество вещества эквивалента в данной реак-
ции для всех веществ, участвующих в реакции, одно и то же. 
Если одно из веществ находится в газообразном состоянии (на-






( ) ( / ) ,
( ) ( / )
Z
Z
m A M A
V B V B
=  
где V(1/Z B) – молярный объем эквивалента вещества В; V0(B) – объем 
газа В при нормальных условиях. 
Следует отметить, что М(1/Z Н) = 1 г/моль, а V(1/Z H) = 11,2 л/моль; 
М(1/Z О) = 8 г/моль, а V(1/Z О) = 5,6 л/моль. 
Следовательно, молярная масса эквивалента любого сложного 
вещества – такая условная частица вещества, которая в данной реак-
ции высвобождает один ион водорода или соединяется с ним, или ка-
ким-либо другим образом эквивалентна ему. Например: 
1) NaHSO4+NaOH=Na2SO4 + H2O; 
2) ZnOHNO3 + HNO3 = Zn(NO3)2 + Н2О; 
3) NaHCO3 + CaSO4 = CaCO3 + NaHSO4; 
4) Fe(OH)2Cl + 2HC1 = FeCl3 + 2H2O; 
5) A1(OH)(CH3COO)2 + 3HC1 = A1C13 + 2CH3COOH + H2O; 
6) KA1(SO4)2 + 3KOH = A1(OH)3 + 2K2SO4; 
7) KA1(SO4)2+ 2BaCl2 = KC1 + A1C13+ 2BaSO4. 
В реакциях, протекающих по уравнениям 1, 2 молярная масса 
эквивалентов реагирующих веществ равна их молярной массе; в ре-
акциях 3, 4 для определения молярной массы эквивалентов веществ 
следует их молярные массы разделить на два; в 5, 6 – на три; в реак-
ции 7 – на четыре. 
 
Пример 1. При соединении цинка массой 6,5 г с кислородом об-
разовался оксид цинка массой 8,1 г. Найти молярную массу эквива-
лента цинка. 
Решение. Молярная масса эквивалента кислорода в оксиде равна 
8 г/моль. Из условия задачи следует, что цинк массой 6,5 г в оксиде 
соединялся с кислородом массой: 8,1 – 6,5 = 1,6 г. Обозначим моляр-
ную массу эквивалента цинка через х, тогда 
6,5 ;
1,6 8
x=              6,5 8 32 г/моль.
1,6
x ⋅= =   
Пример 2. Металл массой 0,88 г вытесняет из кислоты водород 
объемом 0,35 л при нормальных условиях. Определить молярную 
массу эквивалента металла. 
Решение. Молярная масса эквивалента водорода 1 г/моль при нор-
мальных условиях занимает объем 11,2 л, поскольку молярный объем 
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водорода равен 22,4 л и соответствует водороду массой 2 г. Если мо-
лярную массу эквивалента металла обозначить через х, то 0,88 г металла 
эквивалентны 0,35 л водорода; х г металла – 11,2 л/моль водорода: 
0,88 11,2 28 г/моль.
0,35
x ⋅= =  
 
Пример 3. Определить молярную массу эквивалента металла, если 
0,006 г его вытесняют 6,05 мл водорода, собранного над водой при 
температуре 14 °С и давлении 752 мм рт. ст. 
Решение. Приводим объем выделившегося водорода к нормаль-
ным условиям, используя объединенный газовый закон: 
0




⋅ ⋅ −= + ⋅  
где V – объем выделившегося водорода при данных условиях (6,05 мл); 
P – общее давление водорода и водяных паров (752 мм рт. ст.); t – тем-
пература (14 °С); h – давление насыщенного водяного пара, соответст-
вующее температуре опыта. 
Поправка h вводится в уравнение потому, что общее давление на 
воду является суммой давлений водорода и паров воды. 
Подстановка величин, указанных в условии, дает: 
0
6,05 273 (752 12) 5,6мл.
(273 14) 760
V ⋅ ⋅ −= =+ ⋅  
Так как 1 моль эквивалента металла (М(1/Z Me)) вытесняет 1 г или 
11 200 мл водорода (н. у.), то можно составить пропорцию: 0,006 : 5,6 =   
= М(1/Z Me) : 11 200, отсюда  
1
 
0,006 11 200( / Me) 12 г/моль.
5,6Z
M ⋅= =  
Молярная масса эквивалента металла равна 12 г/моль. 
 
Пример 4. Определить молярные массы эквивалентов H2SO4 и 
KHSО4 в реакциях: 
1) H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2Н2О; 
2) KHSO4 + BaCl2 = BaSO4 + KС1 + HC1; 
3) H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2О; 
4) KHSO4 + KOH = K2SO4 + H2O. 
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Решение. В реакциях 1, 2 молярные массы эквивалентов H2SO4 и 
KHSO4 составляют 1/2 их молярной массы, так как 1 моль этих ве-
ществ соответствует 2 молям иона водорода. В реакциях 3, 4 моляр-
ные массы эквивалентов H2SO4 и KHSO4 совпадают с их молярными 
массами, поскольку в этих реакциях 1 моль реагирующих веществ от-
вечает 1 молю иона водорода. 
 
Закон кратных отношений (Д. Дальтон) 
Почти одновременно с законом эквивалентов был открыт закон 
кратных отношений: если два элемента образуют между собой не-
сколько соединений, то массы одного элемента, соединяющиеся с од-
ной и той же массой другого элемента, относятся между собой как 
небольшие целые числа. 
Так, в оксидах Cu2O и CuO на 8 единиц массы кислорода прихо-
дится соответственно 63,6 и 31,8 единиц массы меди. Эти массы, рав-
ные эквивалентным массам меди в оксидах, относятся друг к другу 
как 63,6 : 31,8 = 2 : 1. 
 
Закон объемных отношений (Ж. Гей-Люссак) 
Опыты Гей-Люссака по изучению объемных соотношений ме-
жду реагирующими газами привели его к открытию закона простых 
объемных отношений: объемы реагирующих газов относятся друг 
к другу и к объемам газообразных продуктов реакции как неболь-
шие целые числа. 
Так, один объем водорода и один объем хлора, вступая в реакцию, 
образуют два объема хлороводорода. Здесь объемы водорода, хлора и 
хлороводорода относятся друг к другу как 1 : 1 : 2. 
Этот закон, установленный опытным путем, противоречил пред-
ставлениям Дальтона о том, что равные объемы различных газов при 
одинаковых температуре и давлении содержат одинаковое число ато-
мов. Действительно, согласно Дальтону, при взаимодействии одного 
объема водорода с одним объемом хлора должен был бы получаться 
вместо двух один объем хлороводорода: 
H + Cl = HCl. 
 
Закон Авогадро 
В 1811 г. Авогадро установил, что упомянутое выше противоречие 
устраняется, если считать, что водород и хлор состоят из двухатомных 
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молекул. Тогда объемные соотношения при реакции водорода и хлора 
подчиняются закону простых объемных отношений: 
H2 + Cl2 = 2HCl. 
Но это возможно в том случае, если действует закон Авогадро:  
в равных объемах различных газов при одинаковых температуре и 
давлении содержится одинаковое число молекул. 
Из закона Авогадро вытекает два следствия. 
1. Одинаковое число молекул любых газов при одинаковых ус-
ловиях занимают одинаковый объем. 
2. Относительная плотность одного газа по другому равна отно-
шению их молярных масс. 
Число молекул, содержащихся в одном моле, равное 6,02 ⋅ 1023, на-
зывается числом Авогадро. Объем, занимаемый таким числом молекул  
в виде газа или в состоянии ненасыщенного пара при нормальных физи-
ческих условиях (температура 0 °С и давление 1,01325 ⋅ 105 Па = 1 атм) 
составляет практически 22,4 л. 
 
Закон парциальных давлений Дальтона 
Парциальным давлением газа в газовой смеси называется давле-
ние, которое производил бы этот газ, занимая при тех же физических 
условиях объем всей газовой смеси. 
Закон парциальных давлений гласит, что общее давление смеси 
газов, не вступающих друг с другом в химическое взаимодействие, 
равно сумме парциальных давлений ее составных частей. 
Например, в газовой смеси, содержащей 20 об. % кислорода и 
80 об. % азота и имеющей общее давление Pобщ 1,013 ⋅ 105 Па, парциаль-
ные давления кислорода и азота равны соответственно: 1,013 ⋅ 105 ⋅ 0,2 =  
= 2,026 ⋅ 104 Па и 1,013 ⋅ 105 ⋅ 0,8 = 8,104 ⋅ 104 Па. Сумма парциальных 
давлений равна общему давлению: 
(2,026 + 8,104) ⋅ 104 = 1,013 ⋅ 105 Па. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 1 
ÎÏÐÅÄÅËÅÍÈÅ ÌÎËßÐÍÎÉ ÌÀÑÑÛ  
ÎÊÑÈÄÀ ÓÃËÅÐÎÄÀ (IV) 
 
Для выпoлнeния paбoты иcпoльзуют уcтaнoвку, изoбpaжeнную 
нa рис. 3.1. Oкcид углepoдa (IV) пoлучaют в aппapaтe Киппa пpи 
дeйcтвии coляной киcлoты нa мpaмop. Гaз ocвoбoждaeтcя oт пpимecи  
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xлopoвoдopoдa и выcушивaeтcя путeм пpoпуcкaния чepeз пpoмывныe 
cклянки, зaпoлнeнныe вoдoй и кoнцeнтpиpoвaннoй cepнoй киcлoтoй. 
 
 
Рис. 3.1. Аппарат для получения углекислого газа: 
1 – аппарат Киппа; 2 – промывная склянка с водой;  
3 – склянка с концентрированной серной кислотой; 4 – колба 
 
Cуxую чиcтую кoлбу зaкpывaют peзинoвoй пpoбкoй, нижний 
уpoвeнь пpoбки в кoлбe oтмeчaют кapaндaшoм для нaдпиceй пo cтeклу. 
B тaкoм видe кoлбу взвeшивaют нa тexнoxимичecкиx вecax. Зaтeм кoл-
бу oткpывaют и oпуcкaют в нee дo днa гaзooтвoдную тpубку oт пpo-
мывнoй cклянки c кoнцeнтpиpoвaннoй cepнoй киcлoтoй. Пocлe этoгo 
oткpывaют кpaн aппapaтa Киппa и пpoпуcкaют oкcид углepoдa (IV)  
c тaкoй cкopocтью, чтoбы мoжнo былo cчитaть пузыpьки гaзa в пpo-
мывныx cклянкax (1–2 пузыpькa в ceкунду). Кoгдa кoлбa нaпoлнитcя 
углeкиcлым гaзoм (пpимepнo 2–3 мин), гaзooтвoдную тpубку выни-
мaют, зaкpывaют кpaн aппapaтa Киппa и зaкупopивaют кoлбу пpoбкoй 
дo мeтки. Заполнeнную гaзoм кoлбу взвeшивaют нa тex жe вecax.  
Пpoцecc заполнeния кoлбы и взвeшивaниe пoвтopяют дo тex пop, 
пoкa peзультaты нe coвпaдут или будут oтличaтьcя нa ±0,01 г. Зaтeм 
зaпoлняют кoлбу вoдoй дo мeтки и, вылив вoду в мepный цилиндp, 
oпpeдeляют oбъeм кoлбы, paвный oбъeму вoды. 
Bo вpeмя oпытa oтмeчают покaзaния бapoметpa и тepмoмeтpa. 
Пpи выпoлнeнни pacчетoв нeoбxoдимo учecть мaccу вoздуxa, 
вытecнeннoгo из кoлбы oкcидoм углepодa (IV). Для этoгo пpивoдят 
нaйдeнный oбъeм гaзa к oбъeму пpи нopмaльныx уcлoвияx и 
вычиcляют мaccу вoздуxa в oбъeмe кoлбы, знaя, чтo 1 л вoздуxa пpи 
нopмaльныx уcлoвияx имeeт мaccу 1,29 г. Пoтoм oпpeдeляют мaccу 





1. Macca кoлбы c вoздуxoм..........................................................................г 
2. Macca кoлбы c oкcидoм углepoдa (IV): 
1-е взвeшивaниe........................................................................................г 
2-е взвeшивaниe........................................................................................г 
3. Oбъeм кoлбы............................................................................................ л 
4. Aтмocфepнoe дaвлeние .......................................................................кПa 
5. Teмпepaтуpa............................................................................................ K 
6. Oбъeм вoздуxa, пpивeдeнный к нopмaльным уcлoвиям ..................... л 
7. Macca вoздуxa в oбъeмe кoлбы ...............................................................г 
8. Macca пуcтoй кoлбы.................................................................................г 
9. Macca CO2 в oбъeмe кoлбы .....................................................................г 
 
Иcпoльзуя дaнныe oпытa, рaccчитывaют мoляpную мaccу oкcидa 
углepoдa (IV) иcxoдя из: a) плoтнocти углeкиcлoгo гaзa пo вoздуxу;  
б) мoляpнoгo oбъeмa CO2; в) уpaвнeния Клапейрона – Менделеева. 
Cpaвнивaя нaйдeнную мoляpную мaccу oкcидa углepoдa (IV) c ee тeope-








−Δ =  
гдe ΔMотн – oтнocитeльнaя пoгpешнocть oпpeдeлeния, %; Mэксп – знa-
чeниe мoляpнoй мaccы, нaйдeннoe в дaннoм oпытe; Mтеор – знaчeниe 
мoляpнoй мaccы, paccчитaннoe пo aтoмным мaccaм. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 2 
ÎÏÐÅÄÅËÅÍÈÅ ÌÎËßÐÍÎÉ ÌÀÑÑÛ  
ÝÊÂÈÂÀËÅÍÒÀ ÌÅÒÎÄÎÌ ÂÛÒÅÑÍÅÍÈß  
ÂÎÄÎÐÎÄÀ ÈÇ ÊÈÑËÎÒÛ 
 
Прибор, изображенный на рис. 3.2, а, состоит из двух бюреток Б1 и 
Б2, наполовину заполненных водой и соединенных внизу каучуковой 
трубкой Т. К одной из бюреток подсоединена пробирка П. Перед опы-
том необходимо испытать герметичность прибора. Для этого, прове-
рив, плотно ли закрыты отверстия О1 и О2, поднять бюретку Б2 на 15–
20 см, закрепить ее в этом положении и наблюдать в течение 3–5 мин 
за уровнем воды в ней. Если он за это время не изменится, это будет 
означать, что прибор собран правильно и можно приступить к работе. 
В пробирку П налить 5–6 мл 10%-ного раствора соляной кисло-
ты. Взяв небольшую полоску папиросной бумаги, завернуть в нее 
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полученную у лаборанта навеску металла. Смочив водой часть бу-
мажки, приложить ее к внутренней части пробирки. После того, как  
пробирка будет закрыта пробкой, бумажка с металлом должна быть 
на 1–3 см ниже пробки и не должна касаться кислоты. 
 
               
                                                   а                                             б 
Рис. 3.2. Прибор для определения эквивалента металла 
 
Установить бюретки так, чтобы положение воды в них было точ-
но на одном уровне. Отметить и записать положение мениска, глаз 
должен находиться на линии, касательной к мениску (рис. 3.2, б). 
Наклоняя пробирку П, смочить бумажку с навеской металла и 
добиться, чтобы его кусочки упали на дно пробирки. 
Когда весь металл растворится, дать пробирке остыть (5–8 мин), 
привести положение воды в бюретках к одному уровню и точно от-
метить положение мениска (бюретки Б1 и Б2). Разность двух отсче-
тов до и после реакции металла с кислотой даст объем выделивше-
гося водорода. 
Отметить и записать показания термометра и барометра во вре-
мя опыта. 








Запись опытных данных 
Навеска металла – m(Me). 
Объем выделившегося водорода – V. 
Температура опыта – Т. 
Давление – Р. 
Давление насыщенного водяного пара при температуре опыта – Р′. 
Мoлярная масса эквивалента металла – М(1/Z Me). 
Определить относительную погрешность по формуле, узнав у пре-
подавателя металл, взятый для проведения опыта: 
L = ± (Ээксп – Этеор) / Этеор, 
где L – относительная погрешность; Ээксп – экспериментальное значе-
ние молярной массы эквивалента (М (1/Z Me)); Этеор – теоретическое 





1. Что нaзывaeтcя aтoмoм, мoлeкулoй, oтнocитeльнoй aтoмнoй 
мaccoй, oтнocитeльнoй мoлекуляpнoй мaccoй? B каких eдиницax из-
мepяютcя oтнocитeльныe aтoмнaя и мoлeкуляpнaя мaccы? 
2. Что называется молем? 
3. Что тяжелее: молекула кислорода или молекула воды? 
4. Какова мacca oднoгo aтoмa нaтpия? 
5. Гдe coдepжитcя бoльшe aтoмoв: в мeтaлличecкoм нaтpии мac-
coй 1 г или в мeтaлличecкoм кaльции мaccoй 1 г? 
6. Чтo нaзывaeтcя мoляpным oбъeмoм гaзa? 
7. Чтo нaзывaeтcя oтнocитeльнoй плoтнocтью гaзa? 
8. Сколько молей составляют и сколько молекул содержат (н. у.):  
а) 28 г молекулярного азота; б) 1 кг карбоната кальция; в) 0,9 дм3 воды? 
9. Сколько молей атомов азота содержится в 128 г нитрита аммония? 
10. 2 моль вещества обладают массой 34 г. Чему равна относи-
тельная молекулярная масса этого вещества? 
11. 14 г некоторого газа (н. у.) занимают объем 11,2 л. Определить  
относительную молекулярную массу этого газа. 
12. Сколько молекул углекислого газа содержится в 1 дм3 возду-
ха, если объемная доля CO2 составляет 0,03% (н. у.)?  
13. Плoтнocть гaзa пo вoдopoду paвнa 13. Кaкую мaccу имeeт 
гaз oбъeмoм 1 л пpи 273 K и 101,3 кПa? Кaкoвa eгo плoтнocть пo 
вoздуxу? 
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14. Heизвecтный гaз oбъeмoм 1 л (н. у.) имeeт мaccу 2,86 г, 
мoлeкуляpный вoдopoд oбъeмoм 1 л – 0,09 г. Bычиcлить мoляpную мac-
cу гaзa, иcxoдя: a) из eгo плoтнocти oтнocитeльнo вoдopoдa; б) из мo-
ляpнoгo oбъемa. 
15. Oпpeдeлить мoляpную мaccу гaзa, ecли 500 мл eгo имeют мac-
cу 0,98 г пpи 360 K и 96 кПa. 
16. Что называется молярной массой эквивалента? При сгорании 
металла массой 4,36 г получен оксид массой 4,86 г. Вычислить мо-
лярную массу эквивалента металла. 
17. Вычислить молярную массу эквивалента металла, если металл 
массой 1,53 г вытесняет из кислоты водород объемом 1,4 л при 273 K 
и 101,3 кПа. 
18. Вычислить молярную массу эквивалента азота в соединении  
с кислородом, содержащем 36,85% азота. 
19. При восстановлении водородом оксида олова массой 1,168 г 
получена вода массой 0,279 г. Определить молярную массу эквива-
лента олова. 
20. Найти массу оксида, полученного при окислении металла 
массой 3 г. Молярная масса эквивалента металла составляет 9 г/моль. 
21. Влияет ли на молярную массу эквивалента данного вещества 
характер его взаимодействия с другими веществами? Вычислить мо-
лярную массу эквивалента Na2CO3 в реакциях: 
Na2CO3 + HCl = NaHCO3 + NaCl; 
Na2CO3+ 2HCl = H2СО3 + 2NaCl. 
22. Определить молярную массу эквивалента ортофосфорной ки-
слоты в реакциях образования NaH2PO4, Na2HPO4 и Na3PO4 . 
23. На нейтрализацию фосфористой кислоты Н3РО3 массой 1,886 г 
израсходован гидроксид калия KОН массой 2,576 г. Определить мо-
лярную массу эквивалента фосфористой кислоты и ее основность. 
Исходя из расчета, напишите уравнение реакции. 
24. На нейтрализацию кислоты массой 3,375 г необходим гидро-
ксид натрия массой 3 г. Вычислить молярную массу эквивалента ки-
слоты. 
25. Из 1,3 г гидроксида некоторого металла можно получить 2,85 г 
его сульфата. Вычислить молярную массу эквивалента металла. 
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Неорганические вещества по составу делятся на гомо- и гетеросо- 
единения. Гомосоединения по свойствам делятся на собственно гомо-
соединения (озон О3, алмаз С и др.) и простые вещества (кислород О2, 
графит С и др.). Гетеросоединения, или сложные вещества, делятся на 
классы: оксиды, гидроксиды (основания, кислоты), соли (рис. 4.1). 
 
 
Рис. 4.1. Основные классы неорганических соединений 
 
Для характеристики состояния атома в соединениях используют 
понятие «степень окисления». Степень окисления – это формальный, 
условный заряд атома в молекуле в предположении, что молекула со-
стоит из ионов. Для определения степени окисления элемента в со-
единении и составления формулы соединения по известным степеням 
окисления существуют следующие правила. 
1. Степень окисления водорода в соединениях равна обычно +1, 
за исключением гидридов металлов. 
2. Степень окисления кислорода в соединениях, как правило, рав-
на –2, за исключением пероксидов и фторида кислорода. 
3. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов эле-
ментов в соединении равна нулю, т. е. молекула электронейтральна. 
4. Степень окисления атомов в простых веществах равна нулю: 
Na0, Mg0, H20, O20 и т. д. 
5. Высшая положительная степень окисления элемента соответ-
ствует номеру группы, в которой он находится. Например: Na2+О, 
Мg+2О, А12+3О3 и т. д. 
6. Низшая отрицательная степень окисления неметаллов равна 
номеру группы минус 8. Например: N–3Н3, Н2O–2, НСl– и т. д. 
 
Пример 1. Определить степень окисления хлора в оксиде Сl2O7. 
Решение. Степень окисления кислорода –2, следовательно, у семи 
атомов кислорода суммарная степень окисления –14. Чтобы молекула 




оксида оказалась электронейтральной, для двух атомов хлора сум-
марная степень окисления должна быть +14, отсюда для одного атома 
хлора степень окисления равна +7. Укажем над атомами в молекуле 
степени окисления каждого из них, а внизу, соответственно, сумму 





+ − =  
 
Пример 2. Составить формулу оксида азота, соответствующую 
высшей степени окисления азота. 
Решение. Высшая степень окисления азота +5, поскольку азот на-
ходится в пятой группе элементов. Степень окисления кислорода –2. 
Запишем символы элементов и укажем над ними соответствующие 
степени окисления N+5О–2. Внизу справа от символов элементов поста-
вим цифровые индексы, отвечающие числу атомов, так, чтобы сум-
марная положительная степень окисления всех атомов азота (в нашем 
случае (+5) · 2 = +10) и суммарная отрицательная степень окисления 






+ − =  
 
Оксиды 
Оксиды – бинарные соединения, в состав которых входит кисло-
род в степени окисления –2 и какой-либо элемент с целочисленной 
положительной степенью окисления. 
Например, Na2+1О–2, Fe+2O–2 – оксиды. Соединения Na2+1О2–1, 
Fe3+8/3O4–2 – не оксиды, а соли: Na2О2 – пероксид натрия, Fe(FeO2)2 – 
феррит железа (II). 
В зависимости от степени окисления элемента формулы оксидов 
имеют вид: 
R2+O, R+2O, R2+3O3, R+4O2, R2+5O5, R+6O3, R2+7O7, R+8O4, 
где R+, R+2, R+3... – атомы со степенями окисления +1, +2, +3… в соот-
ветствии с номером группы. 
По химическим свойствам оксиды разделяются на несолеобра-
зующие и солеобразующие (основные, амфотерные, кислотные) 
(рис. 4.2). 
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К несолеобразующим оксидам (N2O, NO, CO) относятся оксиды, 
которые при стандартных условиях не взаимодействуют ни с кисло-
тами, ни со щелочами. 
Солеобразующие оксиды могут взаимодействовать с кислотами 
или основаниями с образованием солей. 
Свойства оксидов зависят от характера элементов. Кислотные ок-
сиды образуются неметаллами или металлами со степенью окисления 
выше +4. Металлы со степенью окисления +1 и +2 образуют основные 
оксиды (исключение – амфотерные оксиды ZnO, SnO, PbO, BiO). 




Рис. 4.2. Оксиды 
 
Обычно оксидам дают названия по названию элементов с указа-
нием в скобках римской цифрой степени окисления. 
Например, N2O5 – оксид азота (V), MnO2 – оксид марганца (IV). 
Если элемент обладает постоянной степенью окисления, то ее мож-
но не указывать, например Na2O – оксид натрия, CaO – оксид кальция. 
 
Гидроксиды 
Гидроксиды – это вещества, в состав которых входит одна или 
несколько гидроксогрупп ОН−. 
Гидроксиды разделяются на основания (растворимые и нераство-
римые), амфотерные гидроксиды и гидроксиды с кислотными свойст-
вами (кислородсодержащие кислоты) (рис. 4.3).  
Названия оснований и амфотерных гидроксидов образуются с по-
мощью слова «гидроксид», к которому добавляется название элемен-
та в родительном падеже. Если элемент имеет переменную степень 















Основные Амфотерные Кислотные 
Несолеобразующие 
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Например, Fe(OH)2 – гидроксид железа (II), NaOH – гидроксид 
натрия. 
Для гидроксидов с кислотными свойствами названия даются по 
названию элемента при помощи суффиксов -н-, -ов-, -ев-. 
Например, HMnO4 – марганцовая кислота, H2SO4 – серная кислота. 
 
 
Рис. 4.3. Гидроксиды 
 
По числу гидроксогрупп, способных замещаться на кислотные 
остатки различают однокислотные основания (NaOH, KOH) и много-
кислотные основания (Mg(OH)2, Fe(OH)3). 
 
Кислоты 
Кислоты – это вещества, содержащие ионы водорода, способные 
замещаться на ион металла. 
Кислоты различаются:  
1) по степени диссоциации: сильные – HCl, HBr, HI, HNO3, 
H2SO4, HClO4 и слабые – H2CO3, HCN, CH3COOH; 
2) по составу: бескислородные – HCl, H2S и кислородсодержа-
щие – H2SO4, HNO2; 
3) по числу ионов водорода, способных замещаться на ион ме-
талла: одноосновные – HBr, HNO3 и многооосновные – H2SO4, H3PO4. 
Названия кислотам даются по названию элемента, образующего ки-
слоту. Если элемент имеет переменную степень окисления, то при его 
высшей степени окисления название кислоты заканчивается на «ная» 




Al(OH)3 ≡ HAlO2 
Zn(OH)2 ≡ H2ZnO2 
Mn(OH)4 ≡ H2MnO3 
HMnO4 
O 
H − O − Mn = O 
 O 
H2SO4 
H − O        O 
  S          
H − O        O
Гидроксиды 








KOH     Ca(OH)2 
RbOH    Sr(OH)2 
CsOH    Ba(OH)2 
FrOH    Ra(OH)2 
 34 
заканчивается на «истая» или «овистая». Например, HN+5O3 – азотная 
кислота, HN+3O2 – азотистая кислота. Для бескислородных кислот к на-
званию элемента добавляют окончание «водородная». Например, H2S – 
сероводородная кислота, HCl – хлороводородная кислота. 
 
Соли 
Соли – этo пpoдукты зaмeщeния иoнoв вoдopoдa в киcлoтe нa иoны 
мeтaллa или пpoдукты зaмeщeния иoнoв гидpoкcилa в ocнoвaнии нa 
aниoны киcлoтнoгo ocтaткa. Haпpимep: 
2НС1 + Mg = MgCl2 + H2; 
 Кислота                 Coль 
Mg(OH)2 + 2НС1 = MgCl2 + 2H2O. 
  Основание                   Coль 
Paзличaют cpeдниe, киcлыe, ocнoвныe, двoйныe, смешанные и 
кoмплeкcныe coли. 
Cpeдняя coль – пpoдукт пoлнoгo зaмeщeния иoнoв вoдopoдa  
в мoлeкулe киcлoты нa иoны мeтaллa или гидроксогрупп основания 
на кислотный остаток. Haпpимep, Na3PO4, Ba(NO3)2: 
3NaOH + H3PO4 = Na3PO4 + 3H2O; 
Ba(OH)2 + 2HNO3 = Ba(NO3)2 + 2H2O. 
Kиcлaя coль – пpoдукт нeпoлнoгo зaмeщeния иoнoв вoдopoдa мнo-
гoocнoвнoй киcлoты нa иoны мeтaллa. Haпpимep, NaH2PO4, Ca(HSO4)2: 
NaOH + H3PO4 = NaH2PO4 + H2O; 
Ca(OH)2 + 2H2SO4 = Ca(HSO4)2 + 2H2O. 
Ocнoвнaя coль – пpoдукт нeпoлнoгo зaмeщeния иoнoв гидpoкcидa 
в ocнoвaнии нa aниoны киcлoтнoгo ocтaткa. Haпpимep, (CuOH)2SO4, 
MgOHCl: 
2Cu(OH)2 + H2SO4 = (CuOH)2SO4 + 2H2O; 
Mg(OH)2 + HCI = MgOHCl + H2O. 
Двoйныe coли – пpoдукт зaмeщeния иoнoв вoдopoдa в киcлoтe 
иoнaми paзличныx мeтaллoв. Haпpимep, KAl(SO4)2, KCr(SO4)2. 
Смешанные соли − соли одного и того же катиона и различных 
анионов. Например, Ca(OCl)Cl. 
Koмплeкcныe coли – этo coли, в cocтaв кoтopыx вхoдят кoмплeкc-
ныe иoны. Haпpимep, K3[Fe(CN)6], [Cu(NH3)4]SO4. 
Coли кaждoй киcлoты имeют oбщee нaзвaниe, oбрaзoвaннoe oт 
лaтинcкиx нaзвaний элeмeнтoв, вxoдящиx в cocтaв киcлoтныx ocтaт-
кoв. Taк, coли aзoтнoй киcлoты имeнуютcя нитpaтaми, фocфopнoй – 
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фocфaтaми, cepнoй – cульфaтaми и т. д. Ecли мeтaлл, oбpaзующий coль, 
oблaдaeт пepeмeннoй cтeпeнью oкиcлeния, тo в кoнцe нaзвaния в cкoб-
кax укaзывaeтcя cтeпeнь oкиcлeния мeтaллa. Haпpимep, Ba(NO3)2 – 
нитpaт бapия, Na3PO4 – фocфaт нaтpия, Fe2(SO4)3 – cульфaт жeлeзa (III), 
FeSO4 – cульфaт жeлeзa (II). 
B киcлыx coляx к oбщeму нaзвaнию дoбaвляeтcя пpиcтaвкa 
«гидpo», ecли в киcлoтнoм ocтaткe oдин aтoм вoдopoдa, «дигидpo», 
ecли двa aтoмa, и т. д. Haпpимep, NaH2PO4 – дигидpoфocфaт нaтpия, 
Ca(HSO4)2 – гидpocульфaт кaльция. 
B ocнoвныx coляx к oбщeму нaзвaнию дoбaвляeтcя пpиcтaвкa 
«гидpoкco», ecли пpи иoнe мeтaллa oдин иoн гидpoкcилa, «дигидpoк-
co», ecли двa иoнa, и т. д. Haпpимep, MgOHCl гидpoкcoxлopид мaг-
ния, (CaOH)2SO4 – гидpoкcocульфaт кaльция, Fe(OH)2Cl – дигидpoк-
coxлopид жeлeзa (III). 
 
Пример. Напишите формулы гидроксидов, соответствующих ок-
сидам Na2O, SO3, Mn2O7, ZnO. 
Na2+1O – оксид металла со степенью окисления +1, следова-
тельно, это основной оксид и ему соответствует основание Na+1OH,  
формулу которого получаем присоединением к атому металла одной 
группы ОН– (количество присоединяемых гидроксильных групп оп-
ределяется степенью окисления металла). 
+6
3S O  – оксид неметалла, т. е. является кислотным оксидом, по-
этому ему соответствует гидроксид с кислотными свойствами (кисло-
та) со степенью окисления неметалла такой же, как в оксиде (+6). 
Чтобы правильно написать формулу кислоты, к оксиду мысленно до-








           
+6 +6




+  – оксид металла со степенью окисления выше +4, т. е. 
является кислотным оксидом и ему отвечает гидроксид с кислотными 






H Mn O .
+
 
После сокращения цифровых индексов при атомах получаем фор-
мулу HMnO4. 
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+2Zn O – оксид, который образован металлом с амфотерными 
свойствами, следовательно, данному оксиду соответствует как осно-
вание, так и кислота, формулы которых составляем по вышеописан-
ным закономерностям. 
Zn(OH)2 гидроксид цинка 
           ZnO 
H2ZnO2  цинковая кислота 
 
Графическое изображение формул 
Графическое изображение формул химических соединений пока-
зывает порядок соединения атомов в молекуле согласно их степеням 
окисления. Эта модель изображения формул соединений, как прави-
ло, применяется для гидроксидов, кислот и солей. Каждой степени 
окисления или единице валентности отвечает черточка. 
Элементы соединяются между собой черточками, соответствую-
щими их степеням окисления, причем соединяются только разно-
именно заряженные элементы (положительные и отрицательные). 
Например: в гидроксидах ионы OH− (как одноименно заряженные) не 
связаны между собой, а соединяются с положительно заряженными 
атомами элемента. Таким образом, центральный атом элемента со-
единяется с таким числом гидроксогрупп (–O–H)−, какова степень 
окисления элемента. Например, Na+1OH, Mg+2(OH)2, Al+3(OH)3 имеют 
следующее графическое изображение формул. 
                                                               O – H                  O – H 
                    Na – O – H               Mg                      Al      O – H 
                                                               O – H                  O – H 
При графическом изображении формул гидроксидов с кислотными 
свойствами (кислородсодержащих кислот), прежде всего, определяют 
степень окисления элемента, образующего кислоту. Необходимо пом-
нить, что степень окисления каждого атома кислорода –2 и каждого 
атома водорода +1, а молекула в целом электронейтральна. Например: 
5 2
3 4H P O
3 5 8 0;
+ + −
+ + − =       
3 2
3 3H B O
.3 3 6 0
+ + −
+ + − =  
Таким образом, в кислотах атомы центрального элемента, как 
правило, не соединяются с атомами водорода, поскольку они одно-
именно заряжены. Каждый атом водорода соединяется с атомом не-
металла через кислород. Если в молекуле содержится большее чис-
ло атомов кислорода, то избыточные атомы кислорода соединяются  
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непосредственно с центральным атомом. Например, графическое изо-
бражение формулы H2SO4 можно представить следующим образом. 
6 2
2 4H S O
2 6 8 0
+ + −




−      
S
     
O
O   
В молекулярной формуле H2SO4 над элементами указаны степе-
ни их окисления, а внизу приведены суммарные степени окисления  
с учетом числа атомов. Причем степень окисления центрального ато-
ма рассчитана по известным степеням окисления водорода (+1) и ки-
слорода (–2), принимая во внимание электронейтральность молекулы. 
 
Пример 1. Назвать следующие гидроксиды и дать графическое 
изображение их формул: Sr(ОН)2, KОН, Cu(ОН)2. 
Решение 
Sr+2(ОН)2 – гидроксид стронция
           О – Н 
+2Sr  
           О – Н 
K+ОН – гидроксид калия K+ – O – H 
Cu+2(ОН)2 – гидроксид меди (II)
            О – Н 
+2Cu  
            О – Н 
 
Пример 2. Дать графическое изображение формулы ортофосфор-
ной кислоты. 
Решение. Определим степени окисления элементов в ортофосфор-
ной кислоте Н3РО4: 
5 2
3 4H P O
.3 5 8 0
+ + −
+ + − =  
В графическом изображении формулы каждый атом водорода свя-
зан с атомом фосфора через кислород. Так как в молекуле фосфорной 
кислоты число атомов кислорода на один больше, чем атомов водоро-
да, то избыточный атом кислорода соединяется с центральным ато-
мом фосфора. Порядок соединения атомов водорода, фосфора и кис-
лорода в молекуле Н3РО4 отвечает следующему графическому изо-
бражению формулы: 
Н+ – О–2 
Н+ – О–2 
Н+ – О–2   
 P = O. 
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При составлении графических формул солей надо отчетливо пред-
ставлять себе графические формулы кислотных и основных остатков. 
Так, ортофосфорная кислота 
Н – О 
Н – О 
Н – О   
 P = O 
может образовывать три кислотных остатка (как трехосновная кислота). 
– О 
– О 
– О   
 P = O 
Н – О 
– О 
– О    
 P = O 
Н – О 
Н – О 
– О    
 P = O 
С катионами алюминия ортофосфорная кислота может образовы-








Н – О 
О       P = O 
Al      О 
О  
Н – О    P = O 
О 
Al      О 
О       P = O 
Н – О 
 
Al(H2PO4)3 Al
























Гидроксид Ca(OH)2 образует катион Ca+2 и основной катион (CaOH)+. 
 
Са 
   
 О – H 
 
 О – H 
 
Са






    
 O – H 
 
 
C основным катионом (CaOH)+ ортофосфорная кислота может 
образовать следующую соль. 
(CaOH)3PO4 – гидроксоортофосфат кальция
H O Ca O
H O Ca O
H O Ca O
− − −
− − −




Пример 3. Составить графическую формулу гидроксонитрата 
алюминия AlOH(NO3)2. 
Решение. Изображаем графические формулы двух кислотных ос-
татков NO3– и присоединяем к ним основной катион (AlOH)2+. 
 
– О – N  






– О – N  




Н – О –Al 
 
Получаем графическое изображение соли AlOH(NO3)2. 
 







Н – О –Al 
 





Следует, однако, помнить, что графическое изображение формул 
позволяет лишь отобразить состав соединений, а в случае кислот, ос-
нований и солей подчеркнуть еще раз их характерные функциональ-
ные признаки, например гидроксогруппу – OH. 
Графическое изображение формул нельзя отождествлять со струк-
турными формулами, так как первые не отображают строения вещест-
ва в соответствии с представлениями о химической связи и строении 
молекул. 
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Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 3 
ÎÑÍÎÂÍÛÅ ÊËÀÑÑÛ  
ÍÅÎÐÃÀÍÈ×ÅÑÊÈÕ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈÉ 
 
Опыт 1. Получение оксидов непосредственным окислением эле-
ментов. 
В металлическую ложечку поместить небольшой кусочек серы и 
нагреть в пламени горелки. Ложечку с горящей серой внести в кониче-
скую колбу или банку. Когда сера сгорит, ложечку удалить, налить  
в колбу немного дистиллированной воды и добавить несколько капель 
лакмоида (лакмуса). Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 2. Получение оксидов разложением солей. 
В сухую пробирку поместить немного (на кончике шпателя) гидро-
ксокарбоната меди (II) (СuОН)2СО3. Пробирку нагреть, держа ее гори-
зонтально (или в слегка наклоненном положении) в пламени горелки. 
Что выделяется на холодных стенках пробирки? Какой газ образуется? 
Как изменяется цвет вещества в пробирке? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 3. Отношение оксидов к воде. 
а) Поместить в сухую фарфоровую чашку (или пробирку) немно-
го оксида кальция, прибавить несколько капель дистиллированной во-
ды. Что наблюдается? Прилить в чашку 1–2 мл воды, добавить 2–3 кап-
ли фенолфталеина. Что происходит? Написать уравнение реакции.  
б) Внести в пробирку небольшое количество оксида меди (II), 
прилить 1–2 мл дистиллированной воды и перемешать, добавить к 
раствору 2–3 капли фенолфталеина. Что наблюдается? Протекает ли 
реакция между оксидом меди (II) и водой? 
 
Опыт 4. Установление характера оксидов.  
а) В пробирку поместить немного оксида меди (II) (на кончике 
шпателя), добавить 1–2 мл разбавленной серной кислоты и нагреть. 
Что наблюдается? Написать уравнение реакции.  
б) Повторить опыт, взяв вместо оксида меди (II) оксид цинка. Что 
происходит? Написать уравнение реакции.  
в) В одну пробирку внести немного (на кончике шпателя) оксида ме-
ди (II), в другую – оксид цинка. Добавить в каждую пробирку 1–2 мл рас-
твора щелочи и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнения реакций.  
На основании выполненных опытов 1–4 сделать вывод о харак-
тере оксидов меди и цинка. 
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Опыт 5. Получение растворимых оснований.  
а) Взаимодействие металла с водой.  
В фарфоровую чашку (или стакан) налить до половины объема 
дистиллированную воду. Извлечь пинцетом из банки кусочек метал-
лического натрия, очистить его фильтровальной бумагой от керосина 
и поместить в чашку с водой. Что наблюдается? Добавить в получен-
ный раствор несколько капель фенолфталеина. Как изменится его ок-
раска? Написать уравнение реакции.  
б) Взаимодействие оксида металла с водой.  
Внести в пробирку немного (на кончике шпателя) оксида бария 
или оксида кальция, прилить дистиллированную воду, перемешать. 
К полученному раствору добавить несколько капель раствора фе-
нолфталеина или лакмоида. Что наблюдается? Написать уравнение 
реакции. 
 
Опыт 6. Получение оснований при взаимодействии соли со 
щелочью.  
В три пробирки налить по 1–2 мл растворов солей: в первую – 
сульфат железа (III), во вторую – сульфат меди (II), в третью – суль-
фат магния. Добавить в каждую пробирку 1–2 мл раствора щелочи. 
Что наблюдается? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 7. Получение кислот взаимодействием оксидов с водой.  
а) Взаимодействие ангидрида с водой.  
Поместить в сухую фарфоровую чашку небольшое количество 
фосфорного ангидрида, добавить по каплям воду до полного раство-
рения вещества. Внести в полученный раствор несколько капель рас-
твора лакмоида. Что происходит? Написать уравнение реакции. 
б) Взаимодействие оксида углерода (IV) с водой.  
В пробирку с водой добавить 2–3 капли лакмоида и пропустить CO2 
из аппарата Киппа. Что происходит? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 8. Свойства амфотерных гидроксидов. 
Налить в пробирку 1–2 мл раствора сульфата алюминия и приба-
вить по каплям раствор щелочи до образования осадка. Разделить по-
лученный осадок на две пробирки и добавить в одну раствор гидро-
ксида натрия, а в другую – раствор соляной кислоты. Что происхо-
дит? Написать уравнение реакции получения гидроксида алюминия и 
уравнения реакций взаимодействия гидроксида алюминия с кислотой 
и щелочью. 
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Опыт 9. Взаимодействие соли с кислотой. 
В пробирку налить 1–2 мл разбавленной соляной кислоты и доба-
вить немного раствора нитрата серебра. Что происходит? Написать 
уравнение реакции.  
 
Опыт 10. Взаимодействие растворов солей. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора хлорида бария и добавить та-
кой же объем раствора сульфата натрия. Повторить опыт, используя 
растворы нитрата бария и сульфата магния. Что наблюдается? Напи-
сать уравнения реакций. 
 
Опыт 11. Взаимодействие соли с основанием. 
Налить в пробирку 1–2 мл раствора хлорида железа (III), доба-
вить раствор гидроксида натрия. Что наблюдается? Написать уравне-
ние реакции. 
 
Опыт 12. Взаимодействие соли с металлом. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора ацетата свинца и поместить 
кусочек цинка. Повторить опыт, используя сульфат натрия. Что на-
блюдается? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 13. Получение кислой соли. 
В пробирку налить 1–2 мл известковой воды (раствор гидроксида 
кальция) и пропускать CO2 из аппарата Киппа до растворения обра-
зующегося осадка. Написать уравнения реакций: а) получения осадка; 
б) растворения осадка при пропускании избытка СО2. 
 
Опыт 14. Получение основной соли. 
Налить в пробирку 1–2 мл раствора сульфата меди (II) и добавить 
по каплям раствор гидроксида натрия до образования осадка. Какой 
цвет осадка? Нагреть полученный осадок. Что наблюдается? Напи-
сать уравнение реакции взаимодействия сульфата меди (II) с недос-





1. Написать уравнения реакций соединения с водой следующих 
оксидов: Na2O, BaO, N2O3, N2O5. Указать, в каких случаях при этом 
образуются кислоты и в каких – щелочи. 
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2. Какие оксиды можно получить, разлагая нагреванием сле-
дующие соединения: H2SiO3, Cu(OH)2, H3PO4, H2WO4, Fe(OH)3? 
3. Какие из оксидов CO, CO2, CaO, NO, Fe2O3, SiO2, Al2O3 спо-
собны к солеобразованию с кислотами? Написать уравнения их 
взаимодействия с азотной кислотой. 
4. Какие из оксидов NO, N2O3, NO2, MgO, SiO2, P2O5, CO2 спо-
собны к солеобразованию с основаниями? Написать уравнения их 
взаимодействия с гидроксидом кальция. 
5. Написать уравнения реакций, характеризующих амфотерные 
свойства SnO, Cr2O3, BeO, ZnO, Al2O3. 
6. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих ве-
ществ и назвать полученные соли. 
1) NaOH + SO2 → 7) Ba(OH)2 + NO2 → 
2) KOH + SO3 → 8) Ca(OH)2 + Cl2O7 → 
3) Ca(OH)2 + N2O5 → 9) NaOH + SiO2 → 
4) Ba(OH)2 + N2O5 → 10) Al2O3 + HNO3 → 
5) NaOH + Cl2O7 → 11) P2O5 + CaO → 
6) Ca(OH)2 + CO2 → 12) NaOH + Al2O3 → 
7. Перечислить способы получения гидроксидов. Привести при-
меры реакций. 
8. Указать важнейшие химические свойства гидроксидов. При-
вести примеры реакций. 
9. Какие вещества называются кислотами? Какие виды кислот 
известны? 
10. Перечислить важнейшие химические свойства кислот. Напи-
сать уравнения реакций, характеризующих свойства серной кислоты. 
11. Дать графическое изображение формул следующих средних 
солей: а) сульфата калия K2SO4 и карбоната натрия Na2CO3; б) суль-
фата кальция CaSO4 и нитрата алюминия Al(NO3)3; в) нитрата каль-
ция Ca(NO3)2 и сульфата железа (III) Fe2(SO4)3. 
12. Назвать и дать графическое изображение формул следующих 
солей: NaHSO4, KHCO3, Ca(HCO3)2, NaH2PO4, Al(OH)Cl2, (MgOH)2CO3. 
13. Перечислить способы получения солей и привести примеры 
соответствующих реакций. 
14. Составить уравнения реакций нейтрализации, в результате ко-
торых образуются следующие средние соли: NaCl, KNO3, Mg(NO3)2, 
K2CO3, Na3PO4, AlCl3. 
15. Составить уравнения реакций, приводящих к следующим пре-
вращениям: 
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K → K2O → KOH; 
Cu → CuO → Cu(OH)2. 
16. Составить уравнения реакций, характеризующих амфо-
терность оксида алюминия и гидроксида олова (IV). 
17. Привести возможные уравнения реакций для осуществления 
следующих превращений: 
S → SO2 → H2SO3 → Ca(HSO3)2 → CaSO3. 
18. Составить уравнение реакции получения сульфата железа (II) 
из гидросульфата железа (II). 
19. Написать молекулярные и графические формулы нитрата ба-
рия, гидрокарбоната железа (III), сульфита цезия, гидроксосульфата 
цинка, метаалюмината магния.  
20. Привести катионы и анионы солей и указать их заряд 
Ca(HCO3)2, Fe(OH)2NO2, Al2(SO4)3, KH3P2O7, (Al(OH)2)3PO4.  
21. Сгруппировать по классам и назвать следующие соединения: 
CuSO4, CaO2, HMnO4, CaS, NaHSO4, Al(OH)3, HCN, (CuOH)2CO3. 
22. Какие простые вещества, образованные химическими элемен-
тами Периодической системы Д. И. Менделеева, взаимодействуют  
с водой при комнатной температуре, разлагая ее при этом? Написать 
уравнения соответствующих реакций. 
23. Написать формулы всех возможных оксидов, образуемых эле-
ментами II и III периодов. Назвать их. Указать классы, к которым они 
относятся. 
24. У какого из оксидов сильнее выражены кислотные свойства: 
1) MnO2 или Mn2O7; 2) Cr2O3 или CrO3; 3) FeO или Fe2O3? 
25. Из формул кислот вывести формулы соответствующих им ки-
слотных оксидов: HNO3, H3PO3, H2SeO3, HNO2, H3PO4, H2SeO4. 
26. Написать уравнения реакций получения всеми возможными спо-
собами следующих оснований: LiOH, KOH, Ba(OH)2, Fe(OH)2, Fe(OH)3. 
27. Написать уравнения реакций получения всеми возможными 
способами следующих кислот: HCl, H2S, HNO3, H3PO4. 
28. Привести уравнения реакций получения всеми возможными 
способами солей: MgCl2, CaSO4. 
29. Составить уравнения реакций получения средних солей из 
следующих солей: Al(OH)2Cl, NaH2PO4, (CuOH)2CO3. 
30. Написать уравнения реакций образования кислых и основ-
ных солей при взаимодействии следующих кислот и оснований. 
1) Mg(OH)2 + H2SO4 → 3) Ba(OH)2 + H3PO4 → 
2) Ca(OH)2 + H2SO3 → 4) Cr(OH)3 + H2SO4 → 
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31. Образование каких солей можно предположить при взаимо-
действии Ca(OH)2 и H3PO4, взятых в различных молярных соотноше-
ниях? Написать формулы этих солей и дайте им название. 
32. Составить уравнения химических превращений, протекающих 
по схемам: 
1) Na →  NaOH →  Na2SO4 →  NaNO3 →  NaNO2; 
2) Fe2O3 →  Fe(OH)3 →  FeCl3 →  Fe(NO3)3 →  Fe2O3. 
33. Написать уравнения реакций, протекающих по схемам: 
1) Al → AlCl3 → Al(OH)3 → Na[Al(OH)4] → Al2(SO4)3; 
2) C → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2 → CaCO3 → CaO; 
3) Cr → CrO → Cr2O3 → Na3[Cr(OH)6] →  
→ CrCl3 → Cr(OH)3 → Cr2O3 → Cr. 
34. Привести уравнения реакций, протекающих по схемам: 
1) Ca →  CaO →  Ca(OH)2 →  CaCO3; 
2) P →  P2O5 →  H3PO4 →  Na3PO4. 
35. Вода, проходя через известковые породы, становится «жесткой». 
Чем это обусловлено? Написать уравнение протекающей реакции. 
36. В пещерах, куда проникает «жесткая» вода в течение дли-
тельного времени, образуются сталактиты и сталагмиты, состоящие 
из кальцита СаСО3. В результате какой реакции это происходит? 
37. К каким классам неорганических соединений можно отнести 
следующие минералы: 
SiO2 – кварц; 
(CuOH)2CO3 – малахит;  
CaWO4 – шеелит; 
ZrSiO4 – циркон? 
38. Написать молекулярные и графические формулы нитрата ба-
рия, гидрокарбоната железа (III), сульфита цезия, гидроксосульфата 
цинка, метаалюмината магния. 
39. Написать молекулярные и графические формулы гидро-
сульфата цинка, дигидроксохлорида хрома (III), ортофосфата магния, 
хромата бария, гидросульфита кальция. 
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При рассмотрении таких вопросов как классификация химиче-
ских соединений, зависимость свойств веществ от их состава и при 
составлении химических уравнений часто пользуются понятием «сте-
пень окисления» и различают два типа химических реакций. Одни 
протекают без изменения степени окисления элементов, например: 
Na+1Cl−1 + Ag+1N+5O3−2 = Ag+1Cl−1 + Na+1N+5O3−2. 
Другие реакции сопровождаются изменением степени окисления 
элементов, например: 
Zn0 + H2+1S+6O4−2 = Zn+2S+6O4−2 + H20 . 
При изучении свойств химических элементов и их соединений 
часто приходится встречаться с окислительно-восстановительными 
реакциями. 
Окислительно-восстановительными называют реакции, сопро-
вождающиеся изменением степени окисления атомов, входящих в со-
став реагирующих веществ. Под степенью окисления (w) понимают 
условный заряд атома, который вычисляют из предположения, что мо-
лекула состоит только из ионов. Иными словами, степень окисления – 
это условный заряд, который приобрел бы атом элемента, если пред-
положить, что он принял или отдал то или иное число электронов. 
Изменение степени окисления происходит вследствие перехода 
электронов от одних атомов или ионов к другим. 
Процесс отдачи электронов называется окислением. Процесс 
присоединения электронов называется восстановлением. 
Атомы, молекулы или ионы, присоединяющие электроны, назы-
ваются окислителями. Вещества, в состав которых входят атомы или 
ионы, способные отдавать электроны, называются восстановителями. 
Окисление приводит к повышению степени окисления восстано-
вителя, а восстановление – к ее понижению у окислителя. 
Повышение или понижение степени окисления атомов отража-
ется в электронных уравнениях: окислитель принимает электроны, а 
восстановитель их отдает. При этом не имеет значения, переходят ли 
электроны от одного атома к другому полностью и образуются ион-
ные связи или электроны только оттягиваются к более электроотри-
цательному атому и возникает полярная связь. О способности того 
или иного вещества проявлять окислительные, восстановительные  
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или двойственные (как окислительные, так и восстановительные) 
свойства можно судить по степени окисления атомов окислителя и 
восстановителя. 
Атом того или иного элемента в своей высшей степени окисления 
не может ее повысить (отдать электроны) и проявляет только окисли-
тельные свойства, а в своей низшей степени окисления не может ее 
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При окислительно-восстановительных реакциях валентность ато-
мов может и не меняться. Например, в окислительно-восстановитель-
ной реакции H20 + Cl20 = 2H+Cl– валентность атомов водорода и хлора 
до и после реакции равна единице. Изменилась их степень окисления. 
Валентность определяет число связей, образованных данным атомом, 
и поэтому знака заряда не имеет. Степень же окисления имеет знак 
плюс или минус. 
Различают три типа окислительно-восстановительных реакций:  
1) межмолекулярного окисления и восстановления: 
MnO2 + 4HCl = MnCl2 + Cl2 + 2H2O; 
2) диспропорционирования (самоокисления-самовосстановления): 
Cl2 + H2O = HClO + HCl; 
3) внутримолекулярного окисления-восстановления: 
2KClO3 = 2KCl + 3O2. 
Окисление-восстановление – единый взаимосвязанный процесс, 
поскольку теряемые восстановителем электроны сейчас же присоеди-
няются к окислителю. Поэтому для определения коэффициентов в оки-
слительно-восстановительных реакциях надо установить такое соотно-
шение между числом молекул окислителя и восстановителя, при котором 
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количество электронов, теряемых восстановителем, равно количеству 
электронов, принимаемых окислителем. Для установления такого со-
отношения и составления уравнений окислительно-восстановитель-
ных реакций используют метод электронных уравнений и метод ион-
но-электронных уравнений (ионно-электронных полуреакций). 
Рассмотрим правила составления уравнений по первому методу. 
1. Записываем формулы исходных веществ. 
3(восстановитель) (окислитель)Cu + HNO  →  
Среди исходных веществ находим окислитель – вещество, спо-
собное присоединять электроны, и восстановитель – вещество, спо-
собное отдавать электроны. Окислитель образует продукты реакции, 
содержащие элемент с более низкой степенью окисления, чем в ис-
ходном веществе. Восстановитель образует продукты реакции, со-
держащие элемент с более высокой степенью окисления, чем в ис-
ходном веществе. В нашем примере HN+5O3 – окислитель (так как со-
держит элемент в высшей степени окисления), превращается в N+2O, 
т. е. степень окисления азота понижается; Сu0 – восстановитель (по-
скольку металлы всегда восстановители), превращается в Cu(NO3)2, т. е. 
Сu0 повышает стeпень окисления до Сu+2. 
2. Составляем схему реакции и указываем атомы элементов, из-
меняющие степени окисления: 
Сu0 + HN+5O3 →  Cu+2(NO3)2 + N+2O + Н2О. 
3. Составляем электронные уравнения, указывающие процессы 
отдачи электронов (в случае повышения степени окисления, напри-
мер Cu0 – 2e– →  Cu+2) и их присоединения (при понижении степени 
окисления, например N+5 + 3e– →  N+2): 
Cu0 – 2e– →  Cu+2 – окисление; 
N+5 + 3e– →  N+2 – восстановление. 
4. В электронных уравнениях подбираем дополнительные мно-
жители (коэффициенты) так, чтобы число электронов, отдаваемых 
восстановителем (Сu), равнялось числу электронов, принимаемых 
oкислителем (HNO3). 
Cu0 – 2e– →  Cu+2 3
N+5 + 3e– →  N+2 2
5. Переносим дополнительные множители в уравнение реакции 
в виде коэффициентов перед продуктами окисления и восстановления: 
Cu0 + HN+5O3 →  3Cu+2(NO3)2 + 2N+2O + H2O. 
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6. Находим остальные коэффициенты методом подбора, подсчи-
тывая число атомов металлов, неметаллов, водорода и кислорода в 
левой и правой частях уравнения: 
3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
Приведем схему мысленных операций логической последова-
тельности написания окислительно-восстановительных реакций ме-
тодом ионно-электронных полуреакций. 
1. Определяем степень окисления каждого элемента в исходных 
соединениях. 
H2S–2 (восстановитель) + HN+5O3 (окислитель) →   
2. Анализируем каждый элемент с точки зрения того, может ли он 
быть восстановителем. 
3. Исходя из того, что восстановитель повышает свою степень 
окисления, устанавливаем, до какой степени он окисляется. Напри-
мер, S–2 →  S+6. 
4. Определяем, какое устойчивое соединение соответствует най-
денной степени окисления восстановителя (S+6 отвечает H2SO4). 
5. Аналогичный анализ проводим с окислителем, помня, что он по-
нижает свою степень окисления при восстановлении (HN+5О3 →  N+2O). 
6. Все оставшиеся ионы элементов, которые не вошли в соедине-
ния окисленной формы восстановителя и восстановленной формы 
окислителя, соединяем с ионами противоположного знака, опреде-
ляющего реакцию среды. 
7. Записываем полуреакцию окисления, а затем восстановления. 
При этом окислитель и восстановитель, а также их окисленную и вос-
становленную формы записываем в том виде, в котором они сущест-
вуют в растворе (в виде ионов, если вещество является сильным элек-
тролитом, или в виде нейтральных молекул, если оно представляет 
собой осадок, газ или слабый электролит): 
H2S →  2H+ + SO42–; 
H+ + NO3– →  NO. 
8. Добиваемся материального баланса по каждому элементу. 
9. Там, где не хватает кислорода, дописываем на каждый недос-
тающий атом в кислой среде одну молекулу воды и с противополож-
ной стороны определенное число ионов водорода, а в щелочной среде 
на каждый недостающий атом кислорода, как правило, – по две гид-
роксогруппы и с противоположной стороны – соответствующее число 
молекул воды: 
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H2S + 4H2O →  10H+ + SO42–; 
NO3– + 4H+ →  NO + 2H2O. 
10. Добиваемся баланса зарядов в правой и левой частях уравнений: 
H2S + 4H2O – 8e– →  10H+ + SO42–; 
NO3– + 4H+ + 3e– →  NO + 2H2O. 
11. Поскольку количество электронов, отдаваемых восста-
новителем, должно быть равно количеству электронов, принимаемых 
окислителем, находим дополнительные множители (коэффициенты):  
H2S + 4H2O – 8e– →  10H+ + SO42– 3 
NO3– + 4H+ + 3e– →  NO + 2H2O 8 
12. Умножаем обе полуреакции на эти множители: 
3H2S + 12H2O – 24e– →  30H+ + 3SO42–; 
8NO3– + 32H+ + 24e– →  8NO + 16H2O. 
13. Суммируем обе полуреакции и найденные коэффициенты 
ставим в ионно-молекулярное уравнение реакции: 
3H2S + 12H2O + 8NO3– + 32H+ →   
→  30H+ + 3SO42– + 8NO + 16H2O. 
14. Проверяем правильность постановки коэффициентов путем 
подсчета атомов кислорода в правой и левой частях уравнения. В итоге 
получаем: 
3H2S + 8HNO3 = 3H2SO4 + 8NO + 4H2O. 
При составлении уравнений реакций с участием водных раство-
ров кислот обычно принято считать неактивными те металлы, кото-
рые в ряду напряжений расположены после водорода; активные – 
металлы от лития до алюминия; металлы средней активности – после 
алюминия до водорода. 
Особенности взаимодействия кислот с металлами и неметаллами 
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Пример 1. Исходя из степени окисления (w) азота, серы и марган-
ца в соединениях NH3, HNO2, HNO3, H2S, H2SO3, H2SO4, MnO2, KMnO4, 
определите, какие из них могут быть только восстановителями, толь-
ко окислителями и какие проявляют как окислительные, так и восста-
новительные свойства. 
Решение. Степень окисления азота w(N) в указанных соедине-
ниях соответственно равна: –3 (низшая), +3 (промежуточная), +5 (выс-
шая); w(S) соответственно равна: –2 (низшая), +4 (промежуточ-
ная), +6 (высшая); w(Mn) соответственно равна: +4 (промежуточная), 
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Пример 2. Могут ли происходить окислительно-восстановитель-
ные реакции между следующими веществами: а) H2S и HI; б) H2S и 
H2SO3; в) H2SO3 и HMnO4? 
Решение 
а) Степень окисления в H2S w(S) = –2; в HI w(I) = –1. Так как и 
сера, и йод находятся в своей низшей степени окисления, то оба ве-
щества проявляют только восстановительные свойства и взаимодей-
ствовать друг с другом не могут. 
б) В H2S w(S) = –2 (низшая), в H2SO3 w(S) = +4 (промежуточная). 
Следовательно, взаимодействие этих веществ возможно, причем 
H2SO3 является окислителем. 
в) В H2SO3 w(S) = +4 (промежуточная), в HMnO4 w(Mn) = +7 (выс-
шая). Взятые вещества могут взаимодействовать, H2SO3 в этом случае 
будет проявлять восстановительные свойства. 
 
Пример 3. Составьте уравнение окислительно-восстановительной 
реакции, идущей по следующей схеме: 
7 3
4 3 3 2 4KMn O H P O H SO
+ ++ + →  
2 5
4 3 4 2 4 2Mn SO H P O K SO H O.
+ +→ + + +  
Решение. Если в условии задачи даны как исходные вещества, так 
и продукты их взаимодействия, то написание уравнения реакции сво-
дится, как правило, к нахождению и расстановке коэффициентов. Ко-
эффициенты определяют методом электронного баланса с помощью 
электронных уравнений. Вычисляем, как изменяют степень окисле-
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Общее число электронов, отданных восстановителем, должно быть 
равно числу электронов, которые присоединяет окислитель. Общее 
наименьшее кратное для отданных и принятых электронов десять. 
Разделив это число на 5, получаем коэффициент 2 для окислителя и 
продукта его восстановления, а при делении 10 на 2 получаем коэф-
фициент 5 для восстановителя и продукта его окисления. Коэффици-
енты перед веществами, атомы которых не меняют свою степень 
окисления, находят подбором. Уравнение реакции будет иметь вид: 
2KMnO4 + 5H3PO3 + 3H2SO4 =  
= 2MnSO4 + 5H3PO4 + K2SO4 + 3H2O. 
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Пример 4. Составьте уравнение реакции взаимодействия цинка 
с концентрированной серной кислотой, учитывая максимальное восста-
новление последней. 
Решение. Цинк, как любой металл, проявляет только восстанови-
тельные свойства. В концентрированной серной кислоте окислитель-
ная функция принадлежит сере (+6). Максимальное восстановление 
серы означает, что она приобретает минимальную степень окисления. 
Минимальная степень окисления серы как p-элемента VIA группы 
равна –2. Цинк как металл IIB группы имеет постоянную степень 
окисления +2. Отражаем сказанное в электронных уравнениях. 
восстановитель 
окислитель 
2Zn 2e Zn− +− =  





Составляем уравнение реакции. 
4Zn + 5H2SO4 = 4ZnSO4 + H2S + 4H2O 
Перед H2SO4 стоит коэффициент 5, а не 1, т. к. четыре молекулы 
H2SO4 идут на связывание четырех ионов Zn2+. 
 
 




Oпыт 1. Boccтaнoвитeльныe cвoйcтвa мeтaллoв.  
а) Bзaимoдeйcтвиe цинкa c aцeтaтoм cвинцa.  
B пpoбиpку пoлoжить 1–2 куcoчкa мeтaлличecкoгo цинкa, пpи-
лить 2–3 мл pacтвopa aцeтaтa cвинцa Pb(CH3COO)2. Чтo пpoиcxoдит? 
Haпиcaть уpaвнeниe peaкции. 
б) Bзaимoдeйcтвиe мeди c pacтвopoм нитpaтa pтути.  
B 2–3 мл pacтвopa нитpaтa pтути (II) oпуcтить мeдную мoнeту. 
Чтo нaблюдaeтcя? Haпиcaть уpaвнeниe peaкции. 
в) Bзaимoдeйcтвиe мeтaллoв c paзбaвлeннoй киcлoтoй. 
B чeтыpe пpoбиpки нaлить пo 2–3 мл 2 н. pacтвopa coлянoй или 
cepнoй киcлoты и oпуcтить в нee куcoчки мeтaллoв: мaгния, цинкa, 
жeлeзa, мeди. Bыдeляющийcя гaз иcпытaть гopящeй лучинoй. Cocтa-
вить уpaвнeния peaкций. Haпиcaть элeктpoнныe уpaвнeния и укaзaть 
oкиcлитeль и вoccтaнoвитeль. 
 
Oпыт 2. Boccтaнoвитeльныe cвoйcтвa cлoжных вeщеcтв, coдep- 
жaщиx aтoмы c низшeй oтpицaтeльнoй cтeпeнью oкиcлeния. 
 54 
а) Bзaимoдeйcтвиe xлopидa жeлeзa (III) c йoдидoм кaлия.  
B пpoбиpку нaлить 2–3 мл pacтвopa хлopидa жeлeзa (III) и дoбa-
вить пo нecкoльку кaпeль pacтвopoв йoдидa кaлия и кpaxмaльнoгo 
клeйcтepa. Чтo нaблюдaeтcя? Haпиcaть уpaвнeниe peaкции. 
б) Bзaимoдeйcтвиe cepoвoдopoдa c бpoмнoй вoдoй.  
B пpoбиpку c 2–3 мл cepoвoдopoдной вoды пpибaвить нecкoлькo 
кaпель бpoмнoй вoды. Чтo нaблюдaeтcя? Haпиcaть уpaвнeниe peaк-
ции. Cocтaвить элeктpoнные уpaвнeния, укaзaть oкиcлитeль и вoccтa-
нoвитeль. 
 
Oпыт 3. Окислительные свойства неметаллов.  
B пpoбиpку нaлить 2–3 мл pacтвopa йoдидa кaлия и пo кaплям 
пpибaвить xлopнoй вoды (т. e. вoды, нacыщeннoй xлopoм). Haпиcaть 
уpaвнeниe peaкции. 
 
Oпыт 4. Окислительные свойства сложных веществ, содержа-
щих атомы с высшей степенью окисления.  
а) Дeйcтвиe кoнцeнтpиpoвaннoй cepнoй киcлoты нa желeзo и мeдь.  
B двe пpoбиpки нaлить пo 2–3 мл кoнцeнтpиpoвaннoй ceрнoй 
киcлoты. B пepвую пpoбиpку oпуcтить куcoчeк жeлeзa, вo втopую – 
мeди. Убeдившиcь, чтo нa xoлoду peaкция нe пpoтeкaeт, нaгpeть oбe 
пpoбиpки. Kaкoй гaз выдeляeтcя? Cocтaвить уpaвнeния peaкций. 
б) Дeйcтвиe paзбaвлeннoй aзoтнoй киcлoты нa мeдь. 
B пpoбиpку пoмecтить куcoчeк мeди, пpилить 2–3 мл paзбaв-
лeннoй aзoтнoй киcлoты и нaгpeть (нe cильнo!). Kaкoй гaз выдe-
ляeтcя? Cocтaвить уpaвнeниe peaкции. 
в) Дeйcтвиe кoнцeнтpирoвaннoй aзoтнoй киcлoты нa мeдь. 
B пpoбиpку пoмecтить куcoчeк мeди и пpилить 1–2 мл кoнцeн-
тpиpoвaннoй aзoтнoй киcлoты. Чтo прoиcxoдит? Cocтaвить уpaвнeниe 
peaкции. Haпиcaть элeктpoнныe уpaвнeния, укaзaть oкиcлитeль и 
вoccтaнoвитeль.  
 
Опыт 5. Окислительные свойства перманганата калия в различ-
ных средах. 
B три пробирки нaлить пo 2–3 мл paзбaвлeннoгo pacтвopa KMnO4. 
B пepвую пpoбиpку дoбaвить 1–2 мл pacтвopa 1 М ceрнoй киcлоты, вo 
втopую – 1–2 мл   диcтиллиpoваннoй  вoды,  в тpетью – 1–2 мл 
paзбaвлeннoгo pacтвopa гидpoкcидa нaтpия. B кaждую пpoбиpку 
внecти нecкoлькo кpиcтaллoв Na2SO3 дo измeнeния цвeтa pacтвopa. 
Чтo пpoизoйдeт c KMnО4 в киcлoй, нeйтpaльнoй и щeлoчнoй cpeдax? 
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Haпиcaть уpaвнeния peaкций. Cocтaвить элeктpoнныe уpaвнeния, 
укaзaть oкиcлитeль и вoccтaнoвитeль. 
 
Опыт 6. Окислительно-восстановительная двойственность. 
1. Свойства нитрита натрия.  
а)  К подкисленному серной кислотой раствору KMnO4 добавить 
до обесцвечивания раствор NaNO2 . 
Если прибавить NaNO2 в некотором избытке, то легко обнару-
жить слабое побурение и выделение диоксида азота. 
б) К подкисленному серной кислотой раствору йодида калия до-
бавить несколько капель раствора NaNO2. Что наблюдается?  
Какова функция NaNO2 в опытах (а) и (б)? 
2. Свойства пероксида водорода.  
а) К подкисленному серной кислотой раствору KMnO4 добавить 
небольшой объем раствора H2O2. Обратить внимание на выделение га-
за; испытать его предварительно подготовленной тлеющей лучинкой. 
б) К подкисленному серной кислотой раствору KI добавить не-
большой объем раствора H2O2. 
Какова функция H2O2 в опытах (а) и (б)? 
 
Опыт 7. Реакции диспропорционирования и контрдиспропор-
ционирования. 
Кристаллик йода обработать небольшим объемом раствора NaOH 
при слабом нагревании. Обратить внимание на переход йода в рас-
твор. Закончить уравнение реакции 
I2 + NaOH → NaIO3 + … 
Самоокисление-самовосстановление йода идет в щелочной сре-
де. Если теперь полученный раствор подкислить, то реакция пойдет 
в обратном направлении: 
NaIO3 + NaI + H2SO4 → I2 + … 
 
Опыт 8. Реакции внутримолекулярного окисления и восстанов-
ления. 
а) Свойства дихромата аммония.  
Несколько кристаллов бихромата аммония поместить в сухую 
пробирку и нагреть до начала реакции разложения. Обратить внима-
ние на характер образующихся продуктов реакции и закончить урав-
нение реакции 
(NH4)Cr2O7 → Cr2O3 + N2 + … 
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б) Свойства перманганата калия.  
Осторожно нагреть в сухой пробирке небольшое количество 
перманганата калия до разложения и закончить уравнение реакции 
KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + … 
После остывания полученную соль растворить в воде. Обратить 
внимание на переход зеленой окраски в фиолетово-красную и появ-
ление осадка. Закончить уравнение реакции 
K2MnO4 + H2O → KMnO4 + MnO2 + … 
К каким типам окислительно-восстановительных процессов отно-





1. Кaкие peaкции нaзывaютcя oкиcлитeльнo-вoccтaнoвитeльными? 
2. B чeм зaключaeтcя cущнocть oкиcлeния и вoccтaновления? 
3. Кaкиe вeщecтвa нaзывaютcя oкиcлитeлями и кaкиe вoccтaнoви-
тeлями? 
4. Кaкиe из cлeдующиx peaкций являютcя oкиcлитeльнo-вoccтa-
нoвитeльными: 
HCl + KOH = KCl + H2O; 
Zn + S = ZnS; 
CaO + CO2 = CaCO3; 
MnO2 + 4HCl = MnCl2 + 2H2O + Cl2. 
5. Кaк измeняютcя пpи движeнии cлeвa нaпpaвo oкиcлитeльныe и 
вoccтaнoвитeльныe cвoйcтвa элeмeнтoв, нaxoдящиxcя в oднoм и тoм 
жe мaлoм пepиoдe пepиoдичecкoй cиcтeмы? 
6. Cpaвнить мeжду coбoй oкиcлитeльныe и вoccтaнoвитeльныe 
cвoйcтвa aтoмoв элeмeнтoв oднoй и тoй жe гpуппы. 
7. Кaкую poль в oкиcлитeльнo-вoccтaнoвитeльныx peaкцияx 
игpaют oтpицaтeльныe иoны (aниoны Cl−, Br−, I−, S2− и дp.)? 
8. Чем являютcя в oкиcлитeльнo-вoccтaнoвитeльныx peaкцияx 
K2Cr2О7, KMnO4, H2SO4 (дaть oбъяcнeниe c учeтoм cтeпeни oкиcлeния 
xpoмa, мapгaнцa, cepы)? 
9. Moгут ли вeщecтвa быть и oкиcлитeлями, и вoccтaнoвитeлями 
и в кaкиx cлучaяx? Пpивecти пpимepы. 
10. Haпиcaть уpaвнeния peaкций, cocтaвить элeктpoнныe уpaвнe-
ния, укaзaть oкиcлитeль и вoccтaнoвитeль: 
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1) Al + O2 →      10) Cu + HNO3(конц) →  
2) P + O2 →  11) Zn + KMnO4 + H2SO4 →  
3) SnCl2 + Cl2 →    12) NaNO2 + KMnO4 + H2SO4 →  
4) Zn + Hg(NO3)2 →    13) NaNO2 + KMnO4 + KOH → 
5) Zn + H2SO4(разб) →   14) KMnO4 + HCl(конц) → 
6) Zn + H2SO4(конц) →   15) NH3 + O2 → 
7) Mg + HNO3(разб) →   16) P + HNO3(конц) → 
8) Cu + HNO3(разб) →   17) FeS2 + O2 → 
9) Mg + HNO3(конц) →    18) As2S3 + HNO3 → 
11. Составить полные уравнения реакций. 
KI + K2Сr2О7 + H2SO4 → 
KBr + KBrО3 + H2SO4 → 
12. Закончить составление уравнений окислительно-восстанови-
тельных реакций. 
H2O2 + KMnО4 + KOH → 
HI + H2SO4(конц) → 
13. Вычислить молярные массы эквивалентов следующих окисли-
телей: K2Cr2O7, переходящего при восстановлении в Cr2(SО4)3; KСlO3, 
переходящего при восстановлении в KCl. 
14. Написать полные уравнения реакций. 
Zn + K2Сr2О7 + H2SO4 → 
SO2 + Сl2 + Н2O → 
15. Закончить составление уравнений окислительно-восстанови-
тельных реакций. 
KМnО4 + FeSO3 + H2SO4 → 
MnO2 + KNO3 + KOH → 
16. Вычислить молярные массы эквивалентов сульфата железа (II) 
в следующих реакциях: 
FeSO4 + 2NaOH = Fe(OH)2 + Na2SO4; 
2FeSO4 + Br2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2HBr. 
17. Составить полные уравнения реакций. 
Fe(OH)2 + Cl2 + NaOH → 
Na2S + K2Cr2O7 + H2SO4 → 
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18. Закончить составление уравнений окислительно-восстанови-
тельных реакций. 
MnO2 + NaI + H2SO4 → 
PbS + O2 → 
19. Вычислить молярные массы эквивалентов восстановителей, 
принимающих участие в следующих процессах: 
Н2SО3 + H2S → S + Н2О; 
Н2SО3 + HNO3 → H2SO4 + NO. 
20. В каком процессе происходит окисление и в каком восстанов-
ление соответствующих элементов при получении простых веществ: 
CuSO4 + Fe → FeSO4 + Сu;     
Na + NН3 → NаNН2 + Н2? 
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Раствором называют гомогенную систему переменного состава, 
состоящую из двух или нескольких компонентов. Один из компонен-
тов раствора – растворитель, остальные – растворенные вещества. 
Понятия «растворенное вещество» и «растворитель» носят до не-
которой степени условный характер. Так, растворителем принято 
считать то вещество, которое преобладает в данной системе, а все ос-
тальные составные части – растворенными веществами. 
В системе вода – спирт обе составные части могут растворяться 
друг в друге неограниченно. Поэтому в зависимости от того, какая из 
них находится в большем количестве, а какая в меньшем, различают 
растворы спирта в воде и воды в спирте. Однако в случае, когда имеет-
ся система серная кислота – вода, H2SO4 всегда характеризуется как 
«растворенное вещество», даже если кислота преобладает. Это касает-
ся и растворов других электролитов. При растворении в жидкости га-
зообразных или твердых веществ растворителем считается жидкость. 
Растворы могут быть в любых агрегатных состояниях: газообраз-
ном (смеси газов), жидком и твердом. Так как в химической практике 
чаще приходится сталкиваться с жидкими системами, то ниже будут 
рассматриваться растворы газа в жидкости, жидкости в жидкости и 
твердого вещества в жидкости. 
Растворение веществ часто сопровождается выделением или по-
глощением теплоты, что является следствием химического взаимо-
действия растворенного вещества с растворителем. Этот процесс на-
зывается гидратацией, если растворитель – вода, или сольватацией, 
если взят неводный растворитель. Тепловой эффект растворения опре-
деляется для одного моля растворенного вещества и называется мо-
лярной теплотой растворения. Растворы бывают насыщенными, не-
насыщенными и пересыщенными. 
Насыщенный раствор – это раствор, который находится в равно-
весии с твердой фазой растворенного вещества. 
Ненасыщенный раствор – это раствор, концентрация которого 
меньше концентрации насыщенного раствора. 
Пересыщенный раствор – это раствор, в котором растворяемого ве-
щества содержится больше, чем в насыщенном при данной температуре. 
В химии термин «концентрация» применяется для двух размер-
ных величин – массовой и молярной концентрации. 
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Существуют следующие способы выражения концентрации рас-
творов: массовая доля, молярная концентрация, молярная концентра-
ция эквивалента и ряд других. 
Массовая доля (ω) показывает отношение массы данного компо-
нента, содержащегося в системе, к общей массе этой системы и вы-
ражается в процентах. Например, ω = 15%, или 15%-ный раствор. 
Молярная концентрация (CM) – это отношение количества веще-
ства (в молях), содержащегося в растворе, к объему раствора. На-
пример, 
3 4H POC  = 0,5 моль/дм
3, CNaCl = 2 моль/л. Вместо единиц изме-
рения моль/л или моль/дм3 допускается обозначение «М». Например,  
1 М HCl (одномолярный раствор) или 0,4 М KОН (четыредецимоляр-
ный раствор KОН). 
Молярная концентрация эквивалента (CN) или сокращенно N (нор-
мальность) – это отношение количества вещества эквивалента в раство-
ре к объему этого раствора. Например, CNaOH = 0,2 моль/дм3, 1 2 42( H SO )C  =  
= 1 моль/л. Вместо единиц измерения моль/дм3 или моль/л допускает-
ся обозначение «н.». Например, 1 н. (нормальный раствор) соответст-
вует 1 2 42( H SO )C  = 1 моль/л. 
Следует отметить, что растворы, характеризуемые концентрацией 
количества вещества 1 моль/л эквивалентов растворенных веществ, мо-
гут отличаться по составу от соответствующих молярных растворов этих 
же веществ, поскольку могут содержать разные виды условных частиц. 
Например, 1 М H2SO4 отвечает 
2 4H SO
C  = 1 моль/л и содержит 98 г/л 
вещества, 1 н. H2SO4 отвечает 2 41( H SO )2C  = 1 моль/л и содержит 49 г/л ве-
щества. Тогда 1 М H2SO4 соответствует 2 н. H2SO4. 
Мольная (молярная) доля вещества А в растворе (XA) – отноше-
ние количества вещества А в растворе к сумме количеств веществ 
всех компонентов раствора: 
p-pa




где п(А) – количество вещества А в растворе, моль; пр-ра – сумма коли-
честв всех компонентов раствора, моль.  
Мольная доля также выражается в процентах и долях единицы. 
Сумма массовых (дольных) долей всех компонентов раствора равна 1. 
Моляльная концентрация (Cm) вещества А (моляльность) – от-
ношение количества растворенного вещества к массе растворителя 
p-ля p-ля
( ) ( )( ) ,
( )m
n A m AC A
m M A m
= = ⋅  
где mр-ля – масса растворителя, кг.  
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Моляльность показывает, какое количество вещества растворено 
в 1 кг растворителя, и измеряется в моль/кг. 
Титром раствора называется число граммов растворенного ве-
щества в 1 см3 (мл) раствора. Зная молярную концентрацию эквива-
лента и молярную массу эквивалента (М(1/Z X)) растворенного веще-
ства, титр легко найти по формуле 
Т = CN М(1/Z X) / 1000.  
 
Пример 1. Вычислите: а) массовую долю растворенного вещества 
(ω, %); б) нормальность (CN); в) молярную концентрацию (CM); г) мо-
ляльность (Сm); д) титр (T) раствора H3PO4, полученного при раство-
рении 18 г H3PO4 в 282 см3 воды, если плотность полученного раство-
ра составляет 1,031 г/мл. 
Решение. Концентрацией раствора называется содержание рас-
творенного вещества в определенной массе или в определенном объ-
еме раствора или растворителя. 
а) Массовая доля растворенного вещества (ω) показывает число 
граммов (единиц массы) вещества, содержащееся в 100 г (единиц 
массы) раствора. Так как массу 282 см3 воды можно принять равной 






ω =  находим ω = (18 / 300) ⋅ 100 = 6 %. 
б) Мольно-объемная концентрация, или молярная концентрация 
(CM), показывает число молей растворенного вещества, содержащих-
ся в 1л раствора. 
Масса 1 л раствора 1031 г. Масса кислоты в 1 л раствора составит: 
x = 1031⋅18 / 300 = 61,86 г. 
Молярную концентрацию раствора получим делением массы 
H3PO4 в 1 л раствора на мольную массу H3PO4 (97,99 г/моль): 
CM = 61,86 / 97,99 = 0,63 моль/л. 
в) Нормальная концентрация, или нормальность (н.), показывает 
число эквивалентов растворенного вещества, содержащихся в 1 л рас-
твора. Так как 
М(1/z H3PO4) = М / 3 = 97,99 / 3 = 32,66 г/моль, 
то 
СN  = н. = 61,86 / 32,66 = 1,89 моль/л. 
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г) Моляльность (Сm) показывает число молей растворенного ве-















д) Титром раствора (Т) называется число граммов растворенного 
вещества, содержащихся в 1 мл (см3) раствора. Так как в 1 л раствора 
содержится 61,86 г кислоты, то Т = 61,86 / 1000 = 0,06186 г/мл. 
 
Пример 2. На нейтрализацию 50 см3 раствора кислоты израсхо-
довано 25 см3 0,5 н. раствора щелочи. Чему равна молярная концен-
трация эквивалента кислоты? 
Решение. Так как вещества взаимодействуют между собой в эк-
вивалентных соотношениях, то растворы равной молярной концен-
трации эквивалентов реагируют в равных объемах. При разных мо-
лярных концентрациях эквивалентов объемы растворов реагирующих 
веществ обратно пропорциональны их нормальностям, т. е.  
V1 : V2 =  CN(1) : CN(2)  или  V1 · N1 = V2 · N2; 
50 · N1 = 25 · 0,5, откуда  N1 = CN(1) = 25 · 0,5 / 50 = 0,25 моль/л. 
 
Пример 3. К 1 л 10%-ного раствора KОН (ρ = 1,092 г/см3) при-
бавили 0,5 л 5%-ного раствора KОН (ρ = 1,045 г/см3). Объем смеси до-
вели до 2 л. Вычислите молярную концентрацию полученного раствора. 
Решение. Масса одного литра 10%-ного раствора KОН равна 1092 г.  
В этом растворе содержится 1092 ⋅ 10 / 100 = 109,2 г KОН. Масса 0,5 л 
5%-ного раствора 1045 · 0,5 = 522,5 г. В этом растворе содержится 
522,5 ⋅ 5 / 100 = 26,125 г KОН. 
В общем объеме полученного раствора (2 л) содержание KОН со-
ставляет 109,2 + 26,125 = 135,325 г. Отсюда молярная концентрация 
раствора CM = 135,325 / (2 ⋅ 56,1) = 1,2 М, где 56,1 г/моль – молярная 
масса KОН. 
 
Пример 4. Какой объем 96%-ной кислоты плотностью 1,84 г/см3 
потребуется для приготовления 3 л 0,4 н. раствора? 
Решение. Эквивалентная масса H2SO4 = M / 2 = 98,08 / 2 =  
= 49,04 г/моль. Для приготовления 3 л 0,4 н. раствора требуется 
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48,04 ⋅ 0,4 ⋅ 3 = 58,848 г H2SO4. Масса 1 см3 96%-ной кислоты 1,84 г. 
В этом растворе содержится 1,84 · 96 / 100 = 1,766 г H2SO4. 
Следовательно, для приготовления 3 л 0,4 н. раствора надо взять 
58,848 / 1,766 = 33,32 см3 этой кислоты. 
 
Пример 5. Сколько граммов Na2SO4 ⋅ 10H2O надо растворить  
в 800 г воды, чтобы получить 10%-ный (по массе) раствор Na2SO4? 
Решение. Обозначим массу кристаллогидрата за х: 
m(Na2SO4 ⋅ 10H2O) = x. 
Запишем уравнение для ω: 
2 4 2 4
2 4
2 4 2 2
(Na SO ) (Na SO )(Na SO ) 0,1.
(Na SO 10H O) (H O) 800
m m
m m x
ω = = =⋅ + +  
Выразим массу безводного Na2SO4 в х г кристаллогидрата: 
M(Na2SO4) = 142 г/моль; 
M(Na2SO4 ⋅ 10H2O) = 142 + 180 = 322 г/моль. 
Подставим m(Na2SO4) в выражение для ω и найдем х: 
2 4




⋅ω = =+  
142 0,1 322 (800 ) 25760 32,2 ;x x x⋅ = ⋅ ⋅ + = +  
109,8x = 25760; 
x = 234,6; 
m(Na2SO4 ⋅ 10H2O) = 234,6 г. 
 
Пример 6. Из раствора сахара с массовой долей 15% выпарили 
воду массой 60 г, в результате образовался раствор сахара с массовой 
долей 18%. Определите массу исходного раствора сахара. 
Решение. Пусть масса исходного раствора − х г, тогда из условия 
задачи следует, что масса сахара в исходном растворе составит 0,15х г. 
После выпаривания масса раствора составит (х − 60) г, а масса сахара  
в этом растворе − 0,18(х − 60) г. Отсюда: 0,15х = 0,18(х − 60); х = 360 г. 
 
Пример 7. Смешали растворы хлорида натрия (ω = 10%, ρ =  
= 1,07 г/см3) и нитрата серебра (ω = 5%, ρ = 1,05 г/см3) объемами 
1 дм3 и 2 дм3 соответственно. Вычислите массовую долю каждого из 
растворенных веществ в окончательном растворе. 
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Решение. Определим число молей NaCl и AgNO3: 
n(NaCl) = m(NaCl) / M(NaCl) =  
= 1000 ⋅ 1,07 ⋅ 0,1 / 58,5 = 1,83 моль; 
n(AgNO3) = m(AgNO3) / M(AgNO3) =  
= 2000 ⋅ 1,05 ⋅ 0,1 / 170 = 0,62 моль. 
Поскольку NaCl и AgNO3  реагируют в эквивалентных количествах: 
NaCl + AgNO3 = NaNO3 + AgCl↓, 
из соотношения числа молей NaCl и AgNO3 делаем вывод, что в не-
достатке нитрат серебра. По нему и ведется дальнейший расчет: 
0,62 моль AgNO3 реагирует с 0,62 моль NaCl, в результате реакции 
выпадает осадок 0,62 моль AgCl и в растворе появляется 0,62 моль 
NaNO3. Кроме того, в растворе остается 1,83 − 0,62 = 1,21 моль не-
прореагировавшего NaCl. 
Масса окончательного раствора слагается из масс двух растворов 
за вычетом массы выпавшего AgCl: 
m(конц.р-ра) = m(1-го р-ра) + m(2-го р-ра) − m(AgCl) = 
= 1000 ⋅ 1,07 + 2000 ⋅ 1,05 − 0,62 ⋅ М(AgCl) = 1000 ⋅ 1,07 + 
+ 2000 ⋅ 1,05 − 0,62 ⋅ 143,5 = 1070 + 2100 − 89 = 3081 (г). 
Находим массовые доли солей в окончательном растворе: 
ω(NaNO3) = (0,62 ⋅ М(NaNO3) / 3081) ⋅ 100 = 1,71%; 
ω(NaCl) = (1,21 ⋅ М(NaCl) / 3081) ⋅ 100 = 2,30%. 
 
Пример 8. Смешали растворы хлорида натрия (ω = 13%) и нитра-
та серебра (ω = 13%) массами 100 г. Вычислите массовую долю каж-
дого из растворенных веществ в окончательном растворе. 
Решение. Определяем число молей NaCl и AgNO3: 
n(NaCl) = 100 ⋅ 0,13 / 58,5 = 0,222 моль; 
n(AgNO3) = 100 ⋅ 0,13 / 170 = 0,0765 моль. 
NaCl и AgNO3 взаимодействуют в эквивалентных количествах: 
NaCl + AgNO3 = NaNO3 + AgCl↓, 
из чего следует, что в недостатке нитрат серебра, и он расходуется 
полностью. По нему и ведется дальнейший расчет: 0,0765 моль AgNO3 
реагирует с 0,0765 моль NaCl, в результате реакции выпадает осадок 
0,0765 моль AgCl и в растворе появляется 0,0765 моль NaNO3. Кроме  
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того, в растворе остается 0,222 − 0,0765 = 0,146 моль непрореагиро-
вавшего NaCl. 
После смешивания двух растворов масса окончательного раство-
ра слагается из масс растворов за вычетом массы выпавшего AgCl: 
m(конц.р-ра) = m(1-го р-ра) + m(2-го р-ра) − m(AgCl) = 
= 100 + 100 − 0,0765 ⋅ М(AgCl) =  
= 100 + 100 − 0,0765 ⋅ 143,5 = 189 (г). 
Находим массовые доли солей в окончательном растворе: 
ω(NaNO3) = (0,0765 ⋅ М(NaNO3) / 189) ⋅ 100 = 3,44%; 
ω(NaCl) = (0,146 ⋅ М(NaCl) / 189) ⋅ 100 = 4,52%. 
 
Пример 9. Смешали растворы едкого натра (ω = 4%, ρ = 1,04 г/см3) 
и соляной кислоты (ω = 5%, ρ = 1,02 г/см3) объемами 500 см3 и 400 см3 
соответственно. Кислую или щелочную реакцию имеет полученный 
раствор? 
Решение. Определяем число молей NaOH и HCl: 
n(NaOH) = m(NaOH) / M(NaOH) =  
= 500 ⋅ 1,04 ⋅ 0,04 / 40 = 0,52 моль; 
n(HCl) = m(HCl) / M(HCl) =  
= 400 ⋅ 1,02 ⋅ 0,05 / 36,5 = 0,56 моль. 
Поскольку NaOH и HCl реагируют (реакция нейтрализации) в эк-
вивалентных количествах: 
NaOH + HCl = NaCl + H2O, 
из соотношения числа молей NaOH и HCl делаем вывод, что в избыт-
ке HCl, который и обусловит кислую реакцию полученного раствора. 
 
Пример 10. К раствору серной кислоты (ω = 10%, ρ = 1,07 г/см3) 
объемом 300 см3 прилили воду объемом 100 см3. Вычислите массо-
вую долю кислоты и объем полученного раствора, если его плотность 
равна 1,05 г/см3. Укажите сколько молей составляют 100 см3 воды? 
Решение. Находим массы исходного раствора, серной кислоты в 
нем, массу и объем полученного раствора (m1 и V): 
m(исх.р-ра) = 300 ⋅ 1,07 = 321 г; 
2 4H SO(  в исх.р-ре)  = 321 10 / 100 = 32,13 г;m ⋅  
m1 = m(исх.р-ра) + 100 = 321 + 100 = 421 г; 
V = m1 / ρ1 = 421 / 1,05 = 401 см3. 
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В полученном растворе массой 421 г содержится H2SO4 массой 32,1 г, 
отсюда находим массовую долю полученного раствора серной кислоты: 
ω1 = 32,1⋅100 / 421 = 7,62%. 
Вода объемом 100 см3 имеет массу 100 г, что составляет 
n(H2O) = m(H2O) / M(H2O) = 100 / 18 = 5,56 моль. 
 
Пример 11. Какие объемы растворов едкого натра с массовыми 
долями 10% и 22% нужно взять для приготовления раствора объемом 
1,5 дм3 с массовой долей 14%  NaOH. Плотности растворов равны со-
ответственно 1,11 г/см3; 1,24 г/см3; 1,15 г/см3. 
Решение. Обозначим объем раствора с массовой долей 10% V1, а 
объем раствора с массовой долей 22% V2. Поскольку при приготова-
лении раствора соблюдается закон сохранения массы, можно соста-
вить два уравнения материального баланса: 
− по всем компонентам раствора (растворитель и растворенное 
вещество): 
V1 ⋅ 1,11 + V2 ⋅ 1,24 = 1500 ⋅ 1,15; 
− по растворенному веществу (NaOH): 
V1 ⋅ 1,11 ⋅ 10 / 100 + V2 ⋅ 1,24 ⋅ 22 / 100 = 1500 ⋅ 1,15 ⋅ 14 / 100. 
Решая систему уравнений с двумя неизвестными, находим: 
V1 = 1036 дм3 и V2 = 464 дм3. 
 
Пример 12. Колба заполнена сухим хлороводородом (н. у.). Затем 
колбу заполнили водой, в которой полностью растворился хлорово-
дород. Определите массовую долю (ω, %) хлороводорода в растворе. 
Решение. Обозначим объем колбы через V. Тогда количество веще-
ства (HCl) равно: n(HCl) = V / 22,4 моль, а масса m(HCl) = 36,5V / 22,4 =  
= 1,63V г. 
После заполнения колбы водой масса раствора (с учетом того, 
что плотность воды 1 г/см3 или 1000 г/дм3) стала равна: 
m = 1000V + 36,5V / 22,4 = 1001,6V г. 
Определим массовую долю хлороводорода: 
ω = 1,63V ⋅ 100 / 1001,6V = 0,163%. 
 
Пример 13. Сколько граммов нитрата серебра выпадает в осадок из 
10 г раствора, насыщенного при 80 °С, при охлаждении его до 20 °С? Рас-
творимость нитрата серебра составляет 635 г при 80 °С и 228 г при 20 °С. 
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Решение. Найдем состав исходного раствора. Массовая доля ве-
щества в насыщенном растворе (ω) связана с растворимостью (s) со-
отношением: ω = s / (s + 100). 
При 80 °С ω(AgNO3) = 635 / 735 = 0,864. 
m(AgNO3) = ω(AgNO3) ⋅ m = 0,864 · 10 = 8,64 (г). 
Пусть при охлаждении выпало х г AgNO3. Тогда масса конечно-
го раствора равна (10 − х), а массовая доля соли в охлажденном рас-
творе равна: 
ω(AgNO3) = (8,64 − х) / (10 − х) = 228 / 328, 
откуда х = 5,54 г. 
 
Пример 14. Какое количество бария нужно взять, чтобы при взаи-
модействии с 1 л воды образовался 2%-ный раствор гидроксида бария? 
Решение. Барий растворяется в воде, при этом происходит реакция: 
Ba + 2H2O = Ba(OH)2 + H2↑. 
По уравнению реакции, если в нее вступило х моль Ba, то образо-
валось по х моль Ba(OH)2 (М = 171 г/моль) и H2. Масса гидроксида 
бария в растворе составляет 171х, а масса раствора равна 
m = 1000 + m(Ba) − m(H2) = 1000 + 137x − 2x = 1000 + 135x. 
Массовая доля гидроксида бария равна 
ω(Ba(OH)2) = 171x / (1000 + 135x) = 0,02, 
откуда х = 0,119 моль. 
 
Формулы перехода от одних выражений  
концентраций растворов к другим 
Использование представленных ниже формул значительно облегчает 
математические расчеты при переходе от одних видов концентраций  
к другим. В табл. 6.1 приняты следующие обозначения и сокращения: 
МА – молярная масса растворяемого вещества; 
МВ – молярная масса растворителя; 
fэкв – фактор эквивалентности растворяемого вещества; 
ρ – плотность раствора (г/мл); 
ХА – молярная (мольная) доля − отношение числа моль раство-
ряемого вещества (nA) к общему числу моль растворяемого вещества 
(nA) и растворителя (nB); 
ω, % – массовая доля, процентная концентрация; 
CM – молярная концентрация; 
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CN – молярная концентрация эквивалента, нормальность (количе-
ство вещества эквивалента в 1 л раствора); 
Cm – моляльная концентрация; 
Т – титр раствора. 
Таблица 6.1 
Формулы перехода от одних выражений  
концентраций растворов к другим 
Концентрация  
(данная) 
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Окончание табл. 6.1 
Концентрация  
(данная) 
Способ выражения состава раствора  
(определяемая концентрация) 
CN (экв/л р-ра) T = экв
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Приготовление раствора  
заданной процентной концентрации 
Представленный ниже материал существенно облегчает расчеты 
при приготовлении растворов с заданной процентной концентрацией 
(с заданной массовой долей растворенного вещества ω, %). Поэтому 
предложенные математические приемы могут быть рекомендованы 
для практического использования.  
 
1. Растворение вещества в растворителе 
Используемая формула: 
x = А · а / 100;     b = a − x, 
где x − масса растворяемого вещества, необходимая для приготовле-
ния требуемого количества (а) раствора с заданной процентной кон-
центрацией (А); b − масса растворителя. 
 
2. Растворение кристаллогидрата в растворителе 
При растворении кристаллогидрата в воде необходимо учитывать 
разбавление раствора за счет кристаллизационной воды.  
Используемая формула: 
x = Aб.в· z / [1− Aб.в · (z − 1) / 100], 
где x − масса кристаллогидрата, которую надо растворить в 100 г воды, 
чтобы приготовить раствор с заданной концентрацией; z = M1 / М (M1 и 
М − молекулярные массы кристаллогидрата и безводного вещества); 
Aб.в – требуемая концентрация безводного вещества в (г) на 100 г воды. 
 
3. Приготовление раствора с требуемой концентрацией по 
правилу смешивания («правило креста») 
Требуемую концентрацию записывают в форме «креста», а концен-
трации исходных растворов – у концов обеих линий слева (большая – 
вверху, меньшая – внизу). Затем из записанных чисел вычитают ве-
личину, стоящую в центре, и разности между ними записывают на тех 
же линиях (справа). Полученные числа (справа вверху и внизу) ука-
зывают, сколько массовых частей каждого раствора следует взять, 
чтобы получить раствор требуемой концентрации. 
 
4. Разбавление раствора до требуемой концентрации прибав-
лением растворителя 
Поступают так же, как и в предыдущем случае, но  вместо мень-
шей концентрации внизу ставят «0». 
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Пример 1. Приготовить 40 г 10%-ного раствора вещества.  
a = 40 г;  A = 10%;  b = 40 – 4 = 36 (г), так как x = 10 · 40 / 100 = 4 (г). 
Таким образом, для приготовление раствора необходимо в 36 г 
растворителя растворить 4 г вещества. 
 
Пример 2. Приготовить 40%-ный раствор CuSO4 · 5H2O. 
M(CuSO4 · 5H2O) = M(CuSO4) + 5M(H2O) 
M(CuSO4 · 5H2O) = 159,6 + 90 = 249,6 
z = 249,6 / 159,6 = 1,56 
40%-ный раствор CuSO4 содержит 66,67 г CuSO4 на 100 г воды. 
66,67 1,56 104 104 165,8
1 66,67 (1,56 1) / 100 1 37,3 / 100 0,627
х
⋅= = = =− − −  
Следовательно, для приготовления раствора необходимо раство-
рить 165,8 г CuSO4 · 5H2O в 100 г воды. 
 
Пример 3. Определить массу раствора NaOH с массовой долей 
40%, которую необходимо добавить к воде массой 600 г для получе-
ния  раствора NaOH с массовой долей 10%. 
Применяем правило «креста». Массовые доли (%) растворенных 
веществ в исходных растворах помещают друг под другом в углах 
квадрата с левой стороны. Массовая доля растворенного вещества в 
заданном растворе помещается в центре квадрата, а разности между 
ней и массовыми долями в исходных растворах − на концах диагона-




Таким образом, на 10 массовых единиц раствора NaOH (ω = 40%) 
надо взять 30 массовых частей воды, т. е. смешать их в массовом со-
отношении 1 : 3 или на 600 г воды следует взять 200 г раствора NaOH 
или 0,1 = 0,4х / (х + 600). Отсюда х = 200 г. 
 








Таким образом, для приготовления 40%-ного раствора необходи-
мо взять 20 массовых частей 65%-ного раствора и 25 массовых частей 
20%-ного раствора. 
 




Таким образом, для приготовления 20%-ного раствора необходи-
мо взять 20 массовых частей 45%-ного раствора и 25 массовых частей 
растворителя (воды). 
 
Для приготовления растворов различной процентной концентра-
ции можно воспользоваться табл. 6.2 (А − заданная концентрация ве-
щества в растворе, мас. %; В − число граммов вещества, которое не-
обходимо растворить в 100 г растворителя). 
 
Таблица 6.2 
Количество растворителя, необходимое для приготовления  
раствора требуемой концентрации (мас. %) 






















































































































Окончание табл. 6.2 

















































































































Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 5 
ÏÐÈÃÎÒÎÂËÅÍÈÅ ÐÀÑÒÂÎÐÀ  
ÇÀÄÀÍÍÎÉ ÊÎÍÖÅÍÒÐÀÖÈÈ 
 
1. Определение концентрации исходного раствора кислоты 
Чтобы установить концентрацию исходного раствора кислоты, 
необходимо определить плотность этого раствора ареометром (рис. 6.1).  
 
                               а                                                     б 
Рис. 6.1. Определение плотности раствора ареометром: 








Ареометр представляет собой стеклянный поплавок с шариком, 
заполненным дробью. В верхней части ареометра имеется шкала  
с делениями, coответствующая различным значениям плотности. Де-
ление шкалы ареометра, до которого поплавок погрузился в раствор, 
показывает плотность раствора (отсчет производят по нижнему краю 
мениска). 
Для определения плотности раствора в мерный цилиндр с кисло-
той нужно опустить ареометр так, чтобы он, не касаясь дна и стенок 
цилиндра, свободно плавал в растворе. Отметить по шкале ареометра 
его показания. Приподняв ареометр на 1–2 см, вновь опустить его в 
раствор и еще раз произвести отсчет.  
Для ряда веществ, например, для кислот, щелочей, солей, есть 
специальные таблицы, с помощью которых можно по плотности оп-
ределить процентную концентрацию раствора. Если в таблице плот-
ностей нет величины, точно отвечающей отсчету по шкале ареомет-
ра, то процентную концентрацию находят интерполяцией (опреде-
ление промежуточной величины по двум ближайшим табличным 
значениям). Так, например, плотность раствора соляной кислоты по 
ареометру равна 1,173. В таблице приведены данные только для рас-
творов с плотностями 1,159 и 1,179, которым соответствуют концен-
трации 32 и 36%. В узком интервале зависимость плотности от кон-
центрации можно считать линейной и процентную концентрацию 
определить следующим образом: 
а) найти разность величин плотностей и концентраций по таблич-
ным данным: 
1,179 – 36% 
1,159 – 32% 
0,020 –   4%  ; 
б) найти разность между плотностью, определенной ареометром, 
и меньшей табличной величиной: 1,173 – 1,159 = 0,014. Составить 
пропорцию:  
0,020 – 4%; 




⋅= =  
в) прибавить найденное число к меньшей величине концентра-
ции, взятой из таблицы: 32 + 2,8 = 34,8%. Полученное значение отве-
чает процентной концентрации исходного раствора соляной кислоты 
с плотностью 1,173. 
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2. Приготовление из исходного раствора кислоты раствора за-
данной концентрации 
Установив плотность и процентное содержание исходного рас-
твора кислоты, получить у преподавателя конкретное задание (объем 
раствора и его концентрацию). 
Рассчитать объем исходной кислоты, необходимой для приготовле-
ния определенного объема ее раствора (концентрацию указывает пре-
подаватель). Мерную колбу заполнить наполовину дистиллированной 
водой. Отмерить цилиндром рассчитанный объем исходной кислоты, 
вылить в мерную колбу, затем прилить воду до метки и перемешать. 
 
3. Определение концентрации приготовленного раствора 
Для проверки точности концентрации приготовленного раствора и 
правильности выполнения расчетов необходимо выполнить следующее: 
а) приготовленный раствор вылить в цилиндр и определить его 
плотность ареометром. Пользуясь табличными данными (см. справочную 
литературу), найти процентное содержание кислоты, соответствую-
щее измеренной плотности раствора; 
б) на основании полученных данных рассчитать нормальность 
приготовленного раствора и сравнить ее с указанной преподавателем;  
в) рассчитать абсолютную и относительную ошибки приготовле-





1. Вычислить молярную концентрацию и молярную концентра-
цию эквивалента 30%-ного раствора хлорида кальция, плотность ко-
торого 1,178 г/см3. 
2. Чему равна молярная концентрация эквивалента 30%-ного рас-
твора NaOH, плотность которого 1,328 г/см3? К 1 л этого раствора 
прибавили 5 л воды. Вычислить процентную концентрацию получен-
ного раствора. 
3. К 3 л 10%-ного раствора HNO3, плотность которого 1,054 г/см3, 
прибавили 5 л 2%-ного раствора той же кислоты (ρ = 1,009 г/см3). 
Вычислить процентную и молярную концентрации полученного рас-
твора, если считать, что его объем равен 8 л. 
4. Вычислить молярную концентрацию эквивалента и моляль-
ную концентрацию 20,8%-ного раствора HNO3, плотность которого  
1,12 г/см3. Сколько граммов кислоты содержится в 4 л этого раствора? 
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5. Найти молярную, молярную концентрацию эквивалента и мо-
ляльную концентрацию 16%-ного раствора хлорида алюминия, плот-
ность которого 1,149 г/см3. 
6. Сколько и какого вещества останется в избытке, если к 75 см3 
0,3 н. раствора H2SO4 прибавить 125 см3 0,2 н. раствора KОН? 
7. Для осаждения в виде AgCl всего серебра, содержащегося  
в 100 см3 раствора AgNO3, потребовалось 50 см3 0,2 н. раствора HCl. 
Чему равна молярная концентрация эквивалента раствора AgNO3? 
Сколько граммов AgCl выпало в осадок? 
8. Какой объем 20%-ного раствора HCl (ρ = 1,100 г/см3) требуется 
для приготовления 1 л 10%-ного раствора (ρ = 1,050 г/см3)? 
9. Смешали 10 см3 10%-ного раствора НNO3 (ρ = 1,056 г/см3) и 
100 см3 30%-ного раствора HNO3 (ρ = 1,184 г/см3). Вычислить про-
центную концентрацию полученного раствора. 
10. Какой объем 50%-ного раствора KОН (ρ = 1,538 г/см3) требу-
ется для приготовления 3 л 6%-ного раствора (ρ = 1,048 г/см3)? 
11. Какой объем 10%-ного раствора карбоната натрия Nа2СО3 
(ρ = 1,105 г/см3) требуется для приготовления 5 л 2%-ного раствора 
(ρ = 1,02 г/см3)? 
12. На нейтрализацию 31 см3 0,16 н. раствора щелочи требуется  
217 см3 раствора H2SO4. Чему равны нормальность и титр раствора H2SО4? 
13. Какой объем 0,4 н. раствора щелочи необходим для нейтрали-
зации 30 мл раствора, содержащего 0,2942 г H2SO4? Чему равна мо-
лярная концентрация раствора серной кислоты? 
14. Сколько воды следует прибавить к одному литру 20%-ного 
раствора K2СО3 (ρ = 1,189 г/см3) для приготовления 1 н. раствора? 
15. Какой объем СО2, измеренный при нормальных условиях, вы-
делится при действии 250 мл 4 н. раствора HCl на избыток СаСО3? 
16. Вычислить молярную концентрацию 10%-ного раствора HCl 
(ρ = 1,048 г/см3). 
17. На нейтрализацию раствора, содержащего 0,5 г едкого натра, 
потребовалось 25 мл раствора кислоты. Вычислить молярную кон-
центрацию эквивалента раствора кислоты. 
18. Какое вещество и в каком количестве взято в избытке, если  
к 100 мл 4%-ного раствора HCl (ρ = 1,018 г/см3) прибавили 50 мл  
1 н. раствора едкого натра? 
19. К одному литру 6%-ного раствора H3РО4 (ρ = 1,031 г/см3) 
прилили один литр воды. Вычислить молярную концентрацию полу-
ченного раствора. 
20. Сколько милилитров 5%-ного раствора серной кислоты (ρ =  
= 1,032 г/см3) пойдет на приготовление 2 л 0,5 н. раствора H2SO4? 
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21. Сколько милилитров 10%-ного раствора H2SO4 (ρ = 1,07 г/см3) 
потребуется для нейтрализации раствора, содержащего 16 г NaOH? 
22. Какой объем 0,2 н. раствора NaOH потребуется для осаждения в 
виде Fe(OH)3 всего железа, содержащегося в 10 мл 0,5 н. раствора FeCl3? 
23. Определить массу CaCO3, которая выпадет в осадок, если  
к 400 мл 0,5 н. раствора CaCl2 прибавить избыток раствора соды. 
24. Имеется 2 М раствор Na2CO3. Как приготовить из него 1 л 
0,25 н. раствора? 
25. В одном литре раствора содержится 10,6 г карбоната натрия 
Na2CO3. Рассчитать молярную концентрацию эквивалента раствора и титр. 
26. Для приготовления раствора взяли 5,6 г гидроксида калия 
KОН и 500 г воды. Вычислить моляльность приготовленного раство-
ра и молярную долю растворенного вещества. 
27. Сколько граммов гидроксида натрия нужно взять, чтобы при-
готовить 5 л 0,1 М раствора NaOH? 
28. Сколько граммов тиосульфата натрия Na2S2O3 необходимо 
для приготовления 300 г раствора, в котором массовая доля тиосуль-
фата натрия равна 5%? 
29. Сколько граммов CuSO4 · 5H2O и воды потребуется для при-
готовления 200 мл раствора сульфата меди, в котором массовая доля 
CuSO4 составляет 5%? Плотность раствора 1,022 г/см3. 
30. Сколько милилитров 2 М раствора NaCl необходимо для при-
готовления 500 мл раствора с плотностью 1,02 г/см3, в котором масс-
совая доля NaCl равна 2%? Вычислить массовую концентрацию при-
готовленного раствора. 
31. Сколько граммов кристаллогидрата AlCl3 ⋅ 6H2O необходимо 
растворить в растворе массой 1000 г с массовой долей 2%, чтобы по-
лучить раствор с массовой долей 3%. 
32. Какой объем (н. у.) NH3 необходимо растворить в воде массой 
700 г, чтобы получить раствор аммиака с массовой долей 15%? 
33. Найти молярную концентрацию 30%-ной серной кислоты 
(плотность раствора 1,22 г/мл). 
34. Массовая доля сульфата калия в насыщенном при 10 °С вод-
ном растворе равна 8,44%. Вычислить массу сульфата калия, которая 
растворится в 100 г воды при этой же температуре. 
35. В 100 мл воды растворили 20 г пентагидрата сульфата меди 
(II). Рассчитать массовую долю соли в полученном растворе. 
36. Гексагидрат сульфата цинка и моногидрат сульфата цинка сме-
шали в соотношении 1 : 3 по массе. Какую массу такой смеси нужно рас-
творить в 5 моль воды для получения 15%-ного раствора сульфата цинка? 
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37. Рассчитать массовые доли веществ в растворе, образовавшем-
ся при действии 25 мл 20%-ной соляной кислоты (плотность 1,1 г/мл) 
на 4,0 г сульфида железа (II). 
38. Какие объемы 40%-ного раствора азотной кислоты (плотность 
1,25 г/мл) и 10%-ного раствора этой же кислоты (плотность 1,06 г/мл) 
необходимо взять для приготовления 2 л 15%-ного раствора (плот-
ность 1,08 г/мл)? 
39. Какова молярная концентрация эквивалента 30%-ного раство-
ра серной кислоты (ρ = 1,22 г/мл,  fэкв = ½)? 
40. Сколько милилитров 24%-ного раствора аммиака (fэкв = 1) по-
требуется для приготовления 2 л 0,5 н. раствора? 
41. Рассчитать титр 12%-ного раствора соляной кислоты с плот-
ностью 1,06 г/мл. 
42. Рассчитать моляльную концентрацию 2 М раствора серной 
кислоты, плотность которого 1,06 г/мл. 
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7. ÕÈÌÈ×ÅÑÊÎÅ ÐÀÂÍÎÂÅÑÈÅ 
 
 
В зависимости от природы реагирующих веществ и условий про-
текания химического процесса различают обратимые и необратимые 
реакции. Так, разложение бертоловой соли по схеме 
3 22KClO  2KCl 3O
t→ +   
является реакцией необратимой, поскольку хлорид калия не способен 
взаимодействовать с кислородом. Напротив, разложение хлорида аммо-
ния при нагревании: 
4 3NH Cl  NH HCl,
t +R  
представляет обратимую реакцию, она не доходит до конца, так как 
аммиак и хлороводород в свою очередь взаимодействуют, образуя 
при этих условиях хлорид аммония. Сначала разложение хлорида ам-
мония идет со сравнительно большой скоростью. Однако по мере на-
копления NH3 и HCl скорость реакции между ними возрастает, а ско-
рость прямой реакции – разложение NH4Cl – уменьшается. Через оп-
ределенное время скорость прямой реакции становится равна 
скорости обратной реакции, т. е. 
4 31 NH Cl 2 NH HCl
= .k C k C C  
Состояние системы, при котором скорость образования новых 
продуктов равна скорости превращения их в исходные продукты, на-
зывается химическим равновесием. 
При химическом равновесии прямая и обратная реакции не пре-
кращаются, но число молекул NH4Cl, разлагающихся в единицу вре-
мени, равно числу молекул NH4Cl, вновь образующихся в результате 
взаимодействия NH3 с HCl. Поэтому такое равновесие называют 
подвижным или динамическим, а установившиеся концентрации 
реагирующих веществ – равновесными. Из приведенного уравнения 
следует, что 
3 41 2 NH HCl NH Cl
/ = / ,ck k C C C K=  
где Kc – константа химического равновесия. 
Таким образом, такое состояние системы, при котором кон-
центрации реагирующих веществ при заданных температуре и дав-
лении не зависят от времени, носит название химического равнове-
сия, а концентрации (или парциальные давления), отвечающие этому 
состоянию, называются равновесными. 
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Количественно химическое равновесие характеризуется констан-
той равновесия, обозначаемой символом K и представляющей собой 
математическое выражение закона действующих масс. 
Константа равновесия равна отношению произведения равно-
весных концентраций (или парциальных давлений) продуктов реак-
ции в степенях, соответствующих стехиометрическим коэффициен-
там в уравнении реакции, к произведению равновесных концентраций 
(или парциальных давлений) исходных веществ в степенях, соответст-
вующих коэффициентам в уравнении реакции. 
Константа химического равновесия зависит от температуры и при-
роды реагирующих веществ и не зависит от концентрации (или давле-
ния) реагирующих веществ. Константу равновесия, выраженную через 
молярные концентрации реагирующих веществ, обозначают Kc, а через 
парциальные давления реагирующих газообразных веществ  −  Kp. 
В случае гетерогенных реакций в выражение константы равнове-
сия не входят равновесные концентрации (парциальные давления) 
веществ, находящихся в фазах постоянного состава.  
Например, твердое агрегатное состояние образует самостоятель-
ную фазу постоянного состава и не включается в выражение констан-
ты равновесия. 
Для гомогенной реакции общего вида 
aA + bB R  pC + qD 
константа равновесия записывается: 
или .
p q p q
C D C D
c pa b a b
A B A B
C C p pK K
C C p p
⋅ ⋅= =⋅ ⋅  
Для гетерогенного процесса 






pCK KC p= =  
Связь между константами Kp и Kc передается соотношением 
Kp = Kc (RT)Δν, 
где R = 0,082 л ⋅ атм/град ⋅ моль; Δν – разность между числом газооб-
разных молей продуктов реакции и исходных веществ. 
Так, для равновесия 
N2(г) + 3H2(г) R  2NH3(г) 
разность Δν = 2 – (1 + 3) = − 2. 
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Очевидно, что чем больше величина константы равновесия, тем 
больше степень превращения исходных веществ в конечные и, следо-
вательно, тем глубже протекает процесс слева направо. Значит, кон-
станта равновесия характеризует глубину протекания процесса.  
Зная равновесные концентрации, можно вычислить исходные 
концентрации, а также константу химического равновесия, и наобо-
рот – зная исходные концентрации и константу равновесия, можно 
определить равновесные концентрации. 
 
Пример 1. Равновесие реакции H2 + I2R  2HI установилось при 
следующих концентрациях: 
2H
C = 0,5 моль/л; 
2I
C = 0,1 моль/л; HIC =  
= 1,8 моль/л. Определите исходные концентрации йода и водорода и 
константу химического равновесия. 
Решение. Из уравнения реакции следует, что к моменту равновесия 
израсходовано 0,9 моль/л водорода и столько же йода. Следовательно, 
исходная концентрация водорода составляла 0,5 + 0,9 = 1,4 моль/л, а 
исходная концентрация йода: 0,1 + 0,9 = 1 моль/л. 
2 2
2 2
HI H I/ 1,8 / (0,5 0,1) 64,8.pK C C C= ⋅ = ⋅ =  
 
Пример 2. При 1000 °С константа равновесия реакции 
2FeO + CO Fe + COR  
равна 0,5. Каковы равновесные концентрации СО и СО2, если на-
чальные концентрации этих веществ составляли: CCO = 0,05 моль/л;  
2СО 0,01 моль.C =  
Решение. Пусть к моменту равновесия в реакцию вступило Х 
моль СО. Тогда, согласно уравнению реакции, образовалось Х моль 
СО2. Следовательно, к моменту равновесия: CCO = (0,05 – X) моль/л; 
2СОC = (0,01 + Х) моль/л. Отсюда Kр  = (0,01 + Х) / (0,05 – Х). Под-
ставив в это выражение Kр = 0,5, получим Х = 0,01. Таким образом, 
CCO = 0,05 – 0,01 = 0,04 моль/л, а 
2СО
C = 0,01 ± 0,01 = 0,02 моль/л. 
 
После наступления химического равновесия возникает необхо-
димость (в целях более полного превращения исходных продуктов в 
конечные) нарушить равенство скоростей прямой и обратной реак-
ций, т. е. сместить равновесие в сторону прямой реакции. Это дости-
гается путем изменения условий процесса (температуры, концентра-
ции реагирующих веществ, а для газообразных веществ также и дав-
ления). При этом концентрации всех реагирующих веществ будут 
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изменяться до тех пор, пока не установится новое равновесие, но уже 
при иных значениях равновесных концентраций. 
Переход реакционной системы от одного состояния равновесия к 
другому называют смещением химического равновесия. 
При изменении условий проведения реакции смещение химического 
равновесия в сторону прямой или обратной реакции происходит в соот-
ветствии с принципом Ле Шателье: если в равновесной смеси изменить 
концентрацию одного из реагирующих веществ, температуру или давле-
ние, то равновесие смещается в направлении той реакции (прямой или 
обратной), которая ослабляет воздействие на равновесную систему. 
 
Пример 3. Обратимая реакция протекает по уравнению 
2NO(г) + O2(г) R  2NO2(г). 
В сторону какой реакции (прямой или обратной) сместится хи-
мическое равновесие, если давление увеличить в 2 раза? 
Решение. Пусть равновесные концентрации до увеличения давле-
ния составляли: CNO = а моль/л, 2ОC  = b моль/л, 2NОC  = c моль/л. Ско-
рость прямой реакции – v1, скорость обратной реакции – v2. Тогда v1 =  
= k1a2b; v2 = k2c2. 
При увеличении давления в 2 раза CNO= 2а моль/л, 2ОC = 2b 
моль/л, 
2NО
C  = 2c моль/л; скорости прямой и обратной реакций при 
новых условиях: v1′ = k1(2a)22b = k18a2b; v2′ = k2(2c)2 = k24c2. Отсюда: 
v1′ / v1 = k18a2b / (k1a2b) = 8; v2′ / v2 = 4k2c2 / (k2c2) = 4. 
Следовательно, при увеличении давления в равновесной системе 
в 2 раза скорость прямой реакции возрастает в 8 раз, а скорость об-
ратной реакции – в 4 раза, т. е. равновесие сместится вправо, в сторо-
ну образования NO2. 
Опираясь на принцип Ле Шателье, можно прийти к тому же вы-
воду. Как видно из уравнения реакции, прямая реакция ведет к пони-
жению давления – из трех молекул образуются лишь две. Следова-
тельно, при увеличении давления равновесной системы в 2 раза уско-
рится реакция, ослабляющая внешнее воздействие, т. е. понижающая 
давление. Таким образом, возрастет скорость прямой реакции – рав-
новесие сместится вправо. 
 
Пример 4. В сторону какой реакции (прямой или обратной) сместит-
ся химическое равновесие обратимой реакции N2(г) + 3H2(г) R  2NH3(г), 
если повысить температуру равновесной системы? Прямая реакция – 
экзотермическая. 
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Решение. В соответствии с принципом Ле Шателье при повыше-
нии температуры ускорится реакция, ослабляющая внешнее воздей-
ствие, т. е. обратная реакция, протекающая с поглощением теплоты. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 6 
ÕÈÌÈ×ÅÑÊÎÅ ÐÀÂÍÎÂÅÑÈÅ È ÅÃÎ ÑÌÅÙÅÍÈÅ 
 
Опыт 1. Влияние изменения концентрации реагирующих веществ 
на химическое равновесие. 
Реакция между хлоридом железа (III) и роданидом аммония мо-
жет быть выражена уравнением  
FeCl3 + 3NH4SCN R  Fe(SCN)3 + 3NH4Cl. 
Написать уравнение для константы равновесия данной системы.  
В стаканчике смешать приблизительно по 10 мл разбавленных 
растворов хлорида железа (III) и роданида аммония. 
Красная окраска полученного раствора обусловлена содержанием 
в нем роданида железа Fe(SCN)3. По изменению интенсивности этой 
окраски можно судить о направлении смещения равновесия при из-
менении концентрации какого-либо из реагирующих веществ. 
Полученный окрашенный раствор разлить поровну в четыре про-
бирки. В первую пробирку добавить 2–3 капли насыщенного раствора 
хлорида железа (III). Во вторую пробирку добавить 2–3 капли насыщен-
ного раствора роданида аммония. В третью всыпать немного твердого 
хлорида аммония и сильно встряхнуть. Сравнить окраску растворов  
в этих трех пробирках с окраской исходного раствора в четвертой про-
бирке. Как изменилась концентрация роданида железа в каждой из трех 
пробирок? По изменению интенсивности окраски определить направле-
ние смещения равновесия. Сделанный вывод о направлении смещения 





1. Какое состояние обратимой реакции называют химическим 
равновесием? 
2. Написать уравнение константы равновесия для каждого из сле-
дующих обратимых процессов: 
2NO2(г) R  2NO(г) + O2(г); 
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3H2(г) + N2(г) R  2NH3(г); 
H2(г) + CuO(к) R  H2O(г) + Cu(к). 
Как сместится равновесие в каждом из указанных случаев при 
увеличении давления? 
3. В каком направлении сместится равновесие при повышении 
температуры в следующих обратимых реакциях (тепловой эффект ре-
акции рассчитайте по данным справочной литературы): 
2SO2(г) + О2(г) R  2SO3(г); 
Н2(г) + Br2(г) R  2HBr(г); 
N2(г) + O2(г) R   2NO(г). 
4. Вычислить константу равновесия реакции, используя данные 
справочной литературы. 
SO3(г) + H2O(ж) R  H2SO4(ж) 
5. Рассчитать константу равновесия реакции 
C25H28O7 + HCl R  C25H27O6Cl + H2O, 
если для ее проведения смешали 12 мл 10−2 М раствора C25H28O7 и 
15 мл 10−2 М раствора HCl. Полученную смесь разбавили водой до 50 мл. 
Равновесная концентрация C25H27O6Cl оказалась равной 2,03·10−3 моль/л. 
6. Кaк cмecтитcя paвнoвecиe пpи пoвышeнии дaвлeния и cнижe-
нии тeмпepaтуpы в cиcтeмe 
2H2(г) + O2(г) R  2H2O(г),  
ΔН° = –483,6 кДж? 
7. Peaкция мeжду йoдoм и вoдopoдoм пpoтeкaeт пo уpaвнeнию 
Н2(г) + I2(г) R  2HI(г). 
Paвнoвecиe уcтaнoвилocь пpи cлeдующиx кoнцeнтpaцияx вeщecтв, 
учacтвующих в peaкции: 
2 2H I 0,005моль/л;C C= =   
HI 0,4моль/л.C =  
Oпpедeлить иcxoдную кoнцeнтpaцию йoдa и кoнcтaнту рaвнoвeсия. 
8. Pеaкция oбpaзoвaния фocгeнa COC12 пpoтeкaет пo уpaвнeнию 
CO(г)  + Cl2(г) R  COCl2(г). 
Haчaльнaя кoнцeнтpaция иcxoдныx вeщecтв былa: 
2
0 0
СО Сl 0,002моль/л.C C= =  
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Oпpeдeлить кoнцeнтpaцию вcex тpex вeщecтв в мoмeнт paвнo-
вecия и кoнcтaнту paвнoвеcия, знaя, чтo 50% CO вступилo в peaкцию. 
9. Прямая или обратная реакция будет протекать при стандарт-
ных условиях в системе 
2NO(г) + O2(г) R  2NO2(г). 
Ответ мотивировать, вычислив ΔG°298 прямой реакции. 
10. Исходя из значений стандартных теплот образования и абсо-
лютных стандартных энтропий соответствующих веществ, вычислить 
ΔG°298 реакции, протекающей по уравнению 
NН3(г) + HCl(г) = NH4Cl(к). 
Может ли эта реакция при стандартных условиях идти самопро-
извольно? 
11. Написать выражение для константы равновесия системы 
MgCO3(к) R  MgO(к)  + CO2(г). 
Как следует изменить давление, чтобы сместить равновесие вправо? 
12. Написать выражение для константы равновесия системы 
Na2CO3 ·10H2O(к)  R  Na2CO3(к) + 10H2O(г). 
Какими изменениями температуры, давления водяного пара можно 
повысить выход безводной соли? Прямая реакция – эндотермическая. 
13. Как влияют понижение давления, повышение температуры на 
равновесие системы 
3H2(г) + N2(г) R  2NH3(г). 
Реакция образования аммиака – экзотермическая. Написать выра-
жение для константы равновесия данной системы. 
14. Равновесие реакции 2SO2(г) + O2(г)  R  2SO3(г) установилось 
соответственно при следующих концентрациях этих веществ: 0,08; 
0,04; 0,04 моль/л. Вычислить константу равновесия и исходные кон-
центрации диоксида серы и кислорода. 
15. Исходные концентрации оксида серы (IV) и хлора в реакции 
SO2(г) + Cl2(г) R  SO2Cl2 (г) соответственно равны 4 моль/л и 5 моль/л. 
Равновесие установилось, когда в реакцию вступило 20% исходного 
количества SO2. Вычислить константу равновесия. 
16. Исходная концентрация хлорида фосфора (V) равна 0,5 моль/л. 
К моменту наступления равновесия PCl5(г) R  PCl3(г) + Cl2(г) разложи-
лось 20% исходного вещества. Вычислить константу равновесия. 
17. Константа равновесия реакции 3H2(г) + N2(г) R  2NH3(г) равна 
0,1 при некоторой температуре. Равновесные концентрации водорода 
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и аммиака соответственно равны 0,2 и 0,08 моль/л. Вычислить на-
чальную и равновесные концентрации азота. 
18. Вычислить давление разложения ВаСО3: 
BaCO3(к) R  BaO(к) + CO2(г), 
при 500 K и определите температуру, при которой давление СО2 рав-
но 101 325 Па. 
19. Вычислить давление разложения Са(ОН)2: 
Ca(OH)2(к) R  CaO(к) + H2O(г), 
при температуре 700 K и определите температуру, при которой дав-
ление водяных паров составит 101 325 Па. 
20. При состоянии равновесия системы 
CO(г) + Cl2(г) R  COCl2(г)  
концентрация оксида углерода (II) равна 3, хлора – 0,3, фосгена –  








При растворении различных веществ в воде образуются ионные 
или молекулярные растворы, обладающие разными свойствами. Одно 
из них заключается в том, что первые проводят электрический ток,  
а вторые нет. Вещества, растворы которых проводят электрический 
ток, называют электролитами. 
Электролиты при растворении распадаются на положительно и 
отрицательно заряженные частицы – ионы. Этот процесс называется 
электролитической диссоциацией. Так как число положительных за-
рядов равно числу отрицательных, раствор в целом электронейтрален. 
Ионы, находящиеся в растворе, могут взаимодействовать друг с дру-
гом, образуя ассоциаты.  
Упрощенно уравнения электролитической диссоциации можно за-
писать так: 
HCl = H+ + Cl–; 
Ca(OH)2 = Ca2+ + 2OH–; 
Na2CO3 = 2Na+ + CO32–. 
Электролитическая диссоциация зависит не только от типа хи-
мической связи в молекулах, но и от характера растворителя. Элек-
тролиты могут диссоциировать на ионы только в полярных раство-
рителях. 
Кислоты – это электролиты, при диссоциации которых в качестве 
катионов образуются только ионы водорода: 
HNO3 = H+ + NO3–; 
HNO2 R  H+ + NO2–. 
Основания – это электролиты, при диссоциации которых в каче-
стве анионов образуются только гидроксид-ионы: 
NaOH = Na+ + OH–; 
NH3 ⋅ H2O R  NH4+ + OH–. 
Соли – это электролиты, образующие в водных растворах поло-
жительно заряженные ионы металла и отрицательно заряженные ионы  
кислотного остатка: 
KNO3 = K+ + NO3–; 
CaCl2 = Ca2+ + 2Cl–. 
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Отношение числа молекул, распавшихся на ионы (n), к числу мо-
лекул растворенного вещества (n0) называют степенью электроли-
тической диссоциации α : 
α  = n / n0. 
В зависимости от степени диссоциации все электролиты условно де-
лят на сильные (α  > 0,3), средние (0,03 < α  < 0,3) и слабые (α  < 0,03). 
Степень диссоциации зависит от природы электролита, температуры, 
концентрации раствора. При введении в раствор слабого электролита 
одноименных ионов равновесие диссоциации нарушается и смещает-
ся в направлении образования недиссоциированных молекул. 
Критерием деления электролитов на сильные и слабые служит 
константа диссоциации электролитов. Она характеризует слабые 
электролиты, а у сильных отсутствует. Константа диссоциации Kдис 
показывает отношение произведения концентрации ионов в растворе 
слабого электролита к концентрации недиссоциированных молекул: 
+дис КАК А / .K С С С−= ⋅  
Константа диссоциации для слабого электролита – величина по-
стоянная при данной температуре и не зависит от концентрации. 
Константа диссоциации и степень диссоциации находятся в ма-
тематической зависимости (закон разбавления Оствальда): с увеличе-
нием разбавления (уменьшением концентрации С) степень диссоциа-
ции α  электролита возрастает: 
Kдис = Cα2 / 1 – α. 
2
дис дисЕсли << 1, то или / .K С K Сα ≈ α α =  
 
Пример 1. Определите, сколько отдельных частиц растворенного 
вещества содержит 1 л раствора, если степень диссоциации уксусной 
кислоты СН3СООН в 0,01 М растворе равна 20%. 
Решение. 0,01 моль уксусной кислоты содержит 6,02 ⋅ 1023 ⋅ 0,01 = 
= 6,02 ⋅ 1021 молекул (n0). Число продиссоциировавших молекул n =  
= 6,02 ⋅ 1021 ⋅ 0,2. Так как каждая молекула уксусной кислоты при дис-
социации образует два иона, то в растворе будет содержаться (n0 – n) + 2n 
частиц, т. е. (6,02 ⋅ 1021 – 6,02 ⋅ 1021 ⋅ 0,2) + ⋅2 6,02 ⋅ 1021 ⋅ 0,2 = 7,22 ⋅ 1021 
частиц. 
 
Пример 2. Как изменится степень диссоциации гидрата аммиака, 
если к его раствору прибавить: хлорид аммония; угольную кислоту? 
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Решение. Прибавление NH4Cl приведет к повышению концентра-
ции ионов NH4+, и равновесие диссоциации NH3 · H2O R  NH4+ + OH– 
сместится влево – степень диссоциации уменьшится. С добавлением 
Н2СО3 уменьшится концентрация ионов OH– в результате образова-
ния малодиссоциированных молекул воды, равновесие сместится 
вправо – степень диссоциации увеличится. 
 
Пример 3. Определите степень электролитической диссоциации 
уксусной кислоты в 1 М растворе, если константа диссоциации ее 
51,76 10 .−⋅  
Решение. По закону разбавления 
5 3
дис / 1,76 10 /1 4 10 0,004.K C
− −α = = ⋅ = ⋅ =  
 
 
8.1. Ðåàêöèè èîííîãî îáìåíà 
 
Реакции ионного обмена – реакции в растворе между ионами. 
Суть реакций ионного обмена отражает уравнение в ионной форме 
(ионное уравнение), в котором учитывается существование сильного 
электролита в растворе преимущественно в диссоциированном виде. 
Упрощая написание ионно-молекулярных уравнений, допускают 
запись диссоциации кислот с образованием Н+, а не Н3О+. Кроме того, 
формулы слабых электролитов и нерастворимых в воде веществ  
в ионных уравнениях принято записывать в недиссоциированной на 
ионы форме. 
Реакции ионного обмена идут в направлении связывания ионов. 
Существует три формы связывания ионов. 
1. Образование осадков: 
Ba(NO3)2 + Na2SO4 = BaSO4↓  + 2NaNO3. 
Полное ионно-молекулярное уравнение: 
Ba2+ + 2NO3– + 2Na+ + SO42– = BaSO4↓  + 2Na+ + 2NO3–. 
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение: 
Ba2+ + SO42– = BaSO4↓ . 
2. Выделение газов (например, СО2, SO2, H2S, NH3): 
Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑  + H2O; 
2Na+ + CO32– + 2H+ + 2Cl– = 2Na+ + 2Cl– + CO2↑  + H2O; 
CO32– + 2H+ = CO2↑  + H2O. 
 90 
3. Образование слабых электролитов (например, воды): 
1) NaOH + HNO3 = NaNO3 + H2O; 
Na+ + OH– + H+ + NO3– = Na+ + NO3– + H2O; 
OH– + H+ = H2O. 
2) CH3COONa + HCl = NaCl + CH3COOH; 
CH3COO– + Na+ + H+ + Cl– = Na+ + Cl– + CH3COOH; 
CH3COO– + H+ = CH3COOH. 
Иногда реакции протекают с участием нерастворимых веществ или 
слабых электролитов в направлении более полного связывания ионов. 
1) FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑ ; 
FeS + 2H+ + 2Cl– = Fe2+ + 2Cl– + H2S↑ ; 
FeS + 2H+ = Fe2+ + H2S↑. 
2) CuCl2 + H2S = CuS↓  + 2HCl; 
Cu2+ + 2Cl– + H2S = CuS↓  + 2H+ + 2Cl–; 
Cu2+ + H2S = CuS↓  + 2H+. 
 
 
8.2. Èîííîå ïðîèçâåäåíèå âîäû. Âîäîðîäíûé ïîêàçàòåëü 
 
Произведение концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов в 
воде называют ионным произведением воды. При 25 °С ионное произ-
ведение воды 
Kw = CH+ · COH– = 10–14. 
Для измерения концентрации ионов водорода введена особая 
единица, называемая водородным показателем. Обозначается она рН 
и равна отрицательному десятичному логарифму концентрации ионов 
водорода: 
pH = – lgCH+ . 
Для нейтрального раствора: 
14 7
H OH 10 10  моль/л, C C+ −
− −= = =  
тогда 
7pH lg10 7.−= − =  
Аналогично отрицательный десятичный логарифм концентрации 
гидроксид-ионов называют гидроксильным показателем и обозна-
чают рОН. 
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Таким образом, через рН и рОН можно показать характер среды: 
рН = 7 – среда нейтральная; рОН = 7 – среда нейтральная; 
рН < 7 – среда кислая; рОН > 7 – среда кислая; 
рН > 7 – среда щелочная; рОН < 7 – среда щелочная. 
 
Пример 1. Концентрация ионов водорода в растворе равна 
52,5 10−⋅  моль/л. Определить рН раствора. 
Решение 
5pH lg(2,5 10 ) 4,6.−= − ⋅ =  
 
Пример 2. Определите рН 0,1 н. раствора синильной кислоты 
НСN, константа диссоциации которой 104,9 10 .−⋅  
Решение. Находим степень диссоциации слабого электролита  
10 5
дисс / 4,9 10 / 0,1 7 10K C
− −α = = ⋅ = ⋅  
и концентрацию ионов водорода  
5 5
Н 0,1 1 7 10 0,7 10С +
− −= ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  моль/л. 
Тогда 5рН lg0,7 10 5,15.−= − ⋅ =  
 
 
8.3. Ãèäðîëèç ñîëåé 
 
Гидролизом соли называется реакция обменного взаимодействия 
с участием молекул воды и ионов соли, в результате которой образу-
ется слабодиссоциированное или труднорастворимое соединение. 
Сущность гидролиза заключается в смещении химического рав-
новесия процесса электролитической диссоциации воды: 
H2O R  H+ + OH–. 
В чистой воде концентрация ионов водорода Н+ равна концен-
трации ионов ОН– и рН = 7. При внесении в воду солей, в состав ко-
торых входят ионы слабых кислот (или слабых оснований), эти ионы 
связываются с ионами Н+ или ОН– с образованием слабого электроли-
та. Равновесие между молекулами воды и ее ионами нарушается, соз-
дается щелочная или кислая реакция полученного раствора. Следова-
тельно, гидролизу подвергаются только те соли, в состав которых 
входят ионы слабых электролитов, т. е. соли, образованные: а) сла-
бым основанием и сильной кислотой, например NH4NO3; б) слабой 
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кислотой и сильным основанием, например Na2CO3; в) слабым осно-
ванием и слабой кислотой, например Al2S3. Соли сильных оснований 
и сильных кислот, например NaCl, не гидролизуются. 
Ионно-молекулярные уравнения реакций гидролиза составля-
ются по тем же правилам, что и ионно-молекулярные уравнения ре-
акций обмена. 
 
Пример 1. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные урав-
нения реакций гидролиза солей: a) CH3COONa; б) CuSO4; в) NH4CN. 
Укажите реакцию среды растворов этих солей. 
Решение. а) Ацетат натрия CH3COONa – соль слабой кислоты 
СН3СООН и сильного основания NaOH. При растворении в воде 
анионы СН3СОО– (как ионы слабой кислоты) связывают ионы Н+ во-
ды, образуя молекулы слабого электролита СН3СООН. Соль гидроли-
зуется по аниону. Ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
СН3СОО
– + Н2О R  СН3СООН + ОН–, 
молекулярное уравнение: 
CH3COONa + Н2О R  СН3СООН + NaOH. 
В результате гидролиза в растворе появляется некоторый избы-
ток ионов ОН–, поэтому раствор CH3CОONa имеет щелочную реак-
цию (рН > 7). 
б) Сульфат меди CuSO4 – соль слабого основания Сu(ОН)2 и 
сильной кислоты H2SO4. В этом случае катионы Сu2+ связывают гид-
роксильные ионы ОН– воды, образуя катионы основной соли 
(СuОН)+. Молекулы Сu(ОН)2 не образуются, так как ионы (СuОН)+ 
диссоциируют намного труднее, чем молекулы Сu(ОН)2. В обычных 
условиях гидролиз идет по первой ступени. Соль гидролизуется по 
катиону. Ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
Сu2+ + Н2О R  (СuОН)+ + Н+, 
молекулярное уравнение: 
2CuSO4 + 2Н2О R  (CuOH)2SO4 + H2SO4. 
В растворе создается избыток ионов Н+, поэтому раствор CuSO4 
имеет кислую реакцию (рН < 7). 
в) NH4CN − соль слабого основания NH3 · H 2O (NH4OH) и слабой 
кислоты HCN. В этом случае гидролиз происходит особенно сильно – 
соль гидролизуется как по катиону, так и по аниону. Ионно-
молекулярное уравнение гидролиза: 
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NH4+ + CN− + H2O R  NH3 · H 2O + HCN, 
молекулярное уравнение: 
NH4CN + H2O R  NH3 · H 2O + HCN. 
Чтобы предсказать реакцию среды такого раствора, необходимо 
иметь сведения о константах диссоциации образовавшихся основания 
и кислоты. В данной реакции 10HCN 6,17 10 ,K −= ⋅  4 5NH OH 1,78 10 ,K −= ⋅  
т. е. основание диссоциирует сильнее, чем кислота, следовательно, 
раствор должен иметь слабощелочную реакцию. 
 
Пример 2. Какие вещества образуются при сливании растворов 
А1С13 и Na2CO3? Составьте ионно-молекулярные уравнения. 
Решение. Соль АlСl3 гидролизуется по катиону слабого основа-
ния, a Na2CO3 – по аниону слабой кислоты: 
Al3+ + H2O R  (AlOH)2+ + H+; 
CO32– + H2O R  (HCO3)– + OH–. 
Поскольку соли находятся в одном сосуде, ионы Н+ и ОН–, появ-
ляющиеся в растворе, взаимодействуют с образованием молекулы 
слабого электролита Н2О и происходит взаимное усиление гидролиза 
этих солей. При этом равновесие гидролиза сдвигается вправо и гид-
ролиз каждой соли идет до конца с образованием А1(ОН)3 и Н2СО3 
(или СО2). Ионно-молекулярное уравнение гидролиза: 
2Al3+ + 3CO32– + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2CO3 
или 
2Al3+ + 3CO32– + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3CO2; 
молекулярное уравнение: 
2AlCl3 + 3Na2CO3 + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2CO3 + 6NaCl 
или 
2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3CO2 + 6NaCl. 
Количественно реакция гидролиза характеризуется: 1) степенью 
гидролиза (β) – отношение числа гидролизовавшихся молекул соли к 
исходному числу молекул соли; 2) константой гидролиза (Kгидр). 
Поясним смысл этих величин на конкретном примере гидролиза 
карбоната натрия. 
 
Пример 3. Рассчитайте константу и степень гидролиза соли Na2CO3 
в ее 0,001 М растворе при 298 K, учитывая только первую ступень 
процесса. 
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Решение. Соль Na2CO3 образована сильным основанием и слабой 
кислотой, поэтому гидролиз идет по иону СО32–. Уравнение реакции: 
CO32– + H2O R  HCO3– + OH–. 





























называется константой гидролиза соли. Ее вычисляют по формуле 
3гидр дис(HCO )
/ ,K K K −ω=  
где Kω  – ионное произведение воды; 3дис (HCO )K − константа диссоциа-
ции продукта гидролиза. Следовательно, 
14 11
гидр 10 / (4,9 10 ).K
− −= ⋅  
Следует обратить внимание на то, что величина константы гид-
ролиза, как любой другой константы равновесия реакции, не зави-
сит от концентрации растворенного вещества, а зависит лишь от 
температуры. 




CK β= − β   
или  
2








β= = − β⋅  
откуда β = 0,36 или  β = 36%. 
 
Пример 4. Рассчитайте рН 0,1 М раствора NH4Cl. 
Решение. Соль NH4C1 образована слабым основанием и сильной 
кислотой, поэтому гидролиз идет по иону NH4+. Уравнение реакции 
NH4+ + H2O R  NH3 ⋅ H2O + H+. 
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При гидролизе хлорида аммония в растворе образуется избыток 
ионов водорода. Водородный показатель среды вычисляют по формуле 
HpH lg .C += −  
HC +  в растворе NН4Cl равна концентрации прореагировавших ионов  
 NH4+. Значение +
4NH
C  вычисляют по уравнению 
+
4 0NHH
0,1.C C C+ = = β = β⋅  
Степень гидролиза соли β определяют по уравнению 
3 2
дис










10 0,75 10 .
1,78 10 10
− −
− −β = = ⋅⋅ ⋅  
Зная β, находим рН: 
4 5
H 0,1 0,75 10 0,75 10  моль/л;C +
− −= ⋅ ⋅ = ⋅  
5pH lg0,75 10 5,125.−= − ⋅ =  
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 7 
ÃÈÄÐÎËÈÇ ÑÎËÅÉ 
 
Опыт 1. Реакция среды в растворах различных солей. 
В шесть пробирок до ⅓ их объема налить нейтральный раствор 
лакмоида. Одну пробирку оставить в качестве контрольной, а в осталь-
ные добавить по щепотке кристаллов следующих солей: в первую –  
ацетата натрия, во вторую – хлорида аммония, в третью – карбоната 
натрия, в четвертую – карбоната аммония, в пятую – хлорида калия. 
Растворы размешать. 
По изменению окраски лакмоида сделать вывод о реакции среды  
в растворе каждой соли. Повторить опыт с другими индикаторами. 
Какие из исследованных солей подвергаются гидролизу? Напи-
сать ионно-молекулярные и молекулярные уравнения реакций их 
гидролиза и указать вид гидролиза каждой соли (полный или ступен-
чатый гидролиз). 
В случае ступенчатого гидролиза написать уравнение реакции 
только для первой ступени, так как в достаточно концентрированных 
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растворах последующие ступени протекают в незначительной степени.  
Сделать общие выводы о реакции среды в растворах солей: 1) силь-
ных оснований и слабых кислот; 2) слабых оснований и сильных ки-
слот; 3) слабых оснований и слабых кислот; 4) сильных оснований и 
сильных кислот. 
 
Опыт 2. Определение рН растворов солей. 
Поместите в пробирку 5–6 капель 0,1 н. раствора Na2CO3 и при-
бавьте к нему две капли фенолфталеина, при этом раствор окрасится 
в малиновый цвет. Это может быть в том случае, если рН > 10. На ка-
ком основании сделано это утверждение? 
Чтобы точно установить рН раствора, используйте универсаль-
ный индикатор и, сверив его окраску с цветной шкалой, определите 
величину рН данного раствора. Налейте в пробирку 5–6 капель 0,1 н. 
раствора Al2(SO4)3 и прибавьте к нему две капли фенолфталеина, при 
этом раствор остается бесцветным. В этом случае значение рН иссле-
дуемого раствора должно быть ниже 8. Почему? Для более точного 
определения рН используйте универсальный индикатор.  
Составьте уравнения реакций гидролиза этих солей.  
 
Опыт 3. Факторы, влияющие на степень гидролиза солей. 
а) Влияние силы кислоты и основания, образующих соль, на сте-
пень ее гидролиза.  
В две пробирки до ⅔ их объема налить дистиллированную воду.  
В одну пробирку внести немного кристалликов сульфита натрия, в дру-
гую – такое же количество карбоната натрия. В каждую пробирку доба-
вить одну каплю фенолфталеина. Написать ионно-молекулярные урав-
нения гидролиза сульфита натрия и карбоната натрия (по первой ступе-
ни). В растворе какой соли окраска фенолфталеина более интенсивная?  
В каком растворе концентрация  ионов ОН− более высокая? Степень 
гидролиза какой соли больше? Почему? Дать мотивированный ответ. 
б) Влияние температуры на степень гидролиза соли.  
Налить в пробирку до ½ ее объема дистиллированную воду и 
внести в нее немного ацетата натрия. Написать ионно-молекулярное 
уравнение гидролиза этой соли. Добавить в пробирку с раствором со-
ли одну каплю фенолфталеина. Нагреть раствор до кипения. Как ме-
няется окраска фенолфталеина в растворе? Какой вывод об измене-
нии концентрации ионов ОН− в растворе можно сделать на основании 
изменения окраски фенолфталеина? В каком направлении смещается 
равновесие гидролиза? 
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Сделать вывод о влиянии температуры на степень гидролиза со-
ли. Указать другие факторы, влияющие на протекание гидролиза. 
в) Влияние разбавления раствора на степень гидролиза соли.  
Налить в пробирку 1–2 мл дистиллированной воды, поместить 
несколько кристаллов нитрата висмута (III), разбавить в 2–3 раза во-
дой. Что наблюдается? Составить молекулярное и ионно-молекуляр-
ное уравнения гидролиза. Как влияет разбавление на степень гидро-
лиза соли? 
г) Влияние реакции среды на равновесие гидролиза в растворе соли.  
В пробирку с осадком Bi(OH)2NO3, оставшимся от предыдущего 
опыта, прибавить несколько капель концентрированной азотной ки-
слоты. Наблюдать растворение осадка. Дать мотивированный ответ. 
 
Опыт 4. Совместный гидролиз двух солей. 
В две пробирки налить по 2–3 мл раствора сульфата алюминия.  
В одну пробирку добавить такой же объем раствора сульфида аммо-
ния, в другую – раствора карбоната натрия. Отметить выделение серо-
водорода в первой пробирке (по запаху) и пузырьков углекислого газа 
во второй. В обоих случаях в осадок выпадает гидроксид алюминия. 
Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реак-
ций, которые привели к образованию гидроксида алюминия. Почему 





1. Вычислить рН 0,3%-ного раствора уксусной кислоты (ρ = 
= 1020 кг/м3). 
2. Какую массу KCN следует прибавить к 10–3 м3 0,1 М раствора 
HCN, чтобы рН раствора стало равным 7? 
3. В 5 ⋅ 10–5 м3 насыщенного раствора карбоната серебра содер-
жится 6,3 ⋅ 10–6 моль ионов СО32–. Вычислить произведение раство-
римости (ПР) карбоната серебра. 
4. Во сколько раз уменьшится концентрация ионов Mn2+ в насы-
щенном растворе сульфида марганца при прибавлении к 1 м3 насы-
щенного раствора 0,1 кг сульфида калия? 
5. Образуется ли осадок, если к 10 м3 0,001 н. раствора хлорида 
стронция прибавить 1 м3 0,001 М раствора хромата калия? 
6. 0,02 м3 6%-ной серной кислоты (ρ = 1040 кг/м3) разбавили водой 
до объема 1 м3. Вычислить рН раствора, считая диссоциацию полной. 
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7. Как изменится концентрация ионов ОН– и рН раствора гидро-
ксида аммония, если к 1 ⋅ 10–3 м3 0,2 М раствора прибавить 0,1 моль 
NH4Cl? 
8. ПР ортофосфата кальция составляет 2 ⋅ 10–29. Вычислить раст-
воримость соли (моль/л, г/л) и объем воды, необходимый для раство-
рения 0,100 кг ортофосфата. 
9. Выпадет ли осадок, если смешать 20 м3 0,01 н. раствора серной 
кислоты и 10 м3 0,001 н. раствора нитрата серебра? 
10. Какая масса KОН содержится в 2,5 ⋅ 10–4 м3 раствора, рН ко-
торого равен 12? 
11. Рассчитать рН 0,2 М раствора уксусной кислоты. Как изме-
нится рН, если к 1 м3 этого раствора добавить 200 моль CH3COONa? 
12. В 0,1 м3 насыщенного раствора йодида свинца (II) содержится 
0,0135 кг свинца в виде ионов. Вычислить ПР йодида свинца. 
13. Выпадает ли осадок фосфата серебра, если смешивают равные 
объемы 0,001 М раствора фосфата натрия и 0,0001 н. раствора нитра-
та серебра? 
14. Вычислить константу диссоциации слабого однокислотного 
основания, если рН его 0,001 М раствора равен 9. 
15. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами NаНСО3 и NaOH; K2SiO3 и 
HCl; ВаСl2 и Na2SO4. 
16. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами K2S и HCl; FeSO4 и (NH4)2S; 
Cr(ОН)3 и KОН. 
17. Составить молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
Zn2+ + H2S = ZnS + 2Н+; 
Mg2+ + СО32– = MgCO3; 
H+ + OH– = H2O. 
18. К каждому из веществ: Аl(ОН)3, H2SO4, Ва(ОН)2, прибавили 
раствор едкого кали. В каких случаях произошли реакции? Выразить 
их молекулярными и ионно-молекулярными уравнениями. 
19. Выразить реакции, протекающие между веществами: KНСО3 
и H2SO4; Zn(OH)2 и NaOH; CaCl2 и AgNO3, в молекулярной и ионно-
молекулярной формах. 
20. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами: CuSO4 и H2S; ВаСО3 и 
НNО3; FеСl3 и KОН. 
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21. Написать молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
Cu2++ S2– = CuS; 
Pb(OH)2 + 2OH– = РbO22– + 2H2О; 
SiO32– + 2H+ = H2SiO3. 
22. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами Sn(OH)2 и HCl; BeSO4 и 
KОН; NH4Cl и Ва(ОН)2. 
23. К каждому из веществ: KНСО3, СН3СООН, NiSO4, Na2S, 
прибавили раствор серной кислоты: в каких случаях произошли ре-
акции? Выразить их молекулярными и ионно-молекулярными урав-
нениями. 
24. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами Hg(NO3)2 и NaI; Рb(NО3)2 и 
KI; CdSO4 и Na2S. 
25. Написать молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
СаСО3 + 2Н+ = Са2+ + H2О + СО2; 
Аl(ОН)3 + ОН– = АlO2– + 2Н2О; 
Рb2+ + 2I– = РbI2. 
26. Привести молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций растворения гидроксида бериллия в растворе едкого натра; 
гидроксида меди в растворе азотной кислоты. 
27. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами Na3PO4 и СаСl2; K2СО3 и 
ВаСl2; Zn(OH)2 и KОН. 
28. Написать молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
Fе(ОН)3 + 3Н+ = Fe3+ + 3Н2O; 
Cd2+ + 2ОН– = Cd(OH)2; 
Н+ + NO2– = HNO2. 
29. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами CdS и HCl; Сr(ОН)3 и 
NaOH; Ва(ОН)2 и СоСl2. 
30. Составить молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
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Zn2+ + H2S = ZnS + 2Н+; 
НСО3
– + Н+ = H2О + СО2; 
Ag+ + Cl– = AgCl. 
31. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих между веществами H2SO4 и Ва(ОН)2; FеСl3 и 
NH4OH; CH3COONa и HCI. 
32. Выразить реакции, которые протекающие между веществами: 
FеСl3 и KОН; NiSO4 и (NH4)2S; MgCO3 и НNO3, в молекулярной и 
ионно-молекулярной формах. 
33. Составить молекулярные уравнения реакций, которые выра-
жаются ионно-молекулярными уравнениями: 
Cu2++ H2S = CuS + 2H+; 
Ca2++ CO32– = CaCO3; 
H++ OH– = H2O. 
34. К каждому из веществ: Сr(ОН)3, Ва(ОН)2, HNO3, FeCl3, приба-
вили раствор едкого кали. В каких случаях произошли реакции? Вы-
разить их молекулярными и ионно-молекулярными уравнениями. 
35. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза ацетата бария, цианида кальция, ортофосфата цезия, суль-
фита калия, гидроселенида натрия, сульфата железа (III). Определить 
реакцию среды и рН растворов. 
36. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих при сливании растворов нитрата цинка и 
сульфида калия, сульфата алюминия и карбоната калия. 
37. Вычислить константу гидролиза ортофосфата натрия. Каковы 
рН 2,4 М раствора Nа3РО4 и степень гидролиза соли? 
38. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза гипохлорита натрия, сульфида калия, сульфата хрома (III), 
гидрофосфата натрия, гидрокарбоната аммония и определить реак-
цию их водных растворов. 
39. Вычислить константу гидролиза карбоната натрия, степень 
гидролиза соли в 0,1 М растворе и рН раствора. 
40. Вычислить константу, степень и рН гидролиза 0,1 М раствора 
гидрокарбоната натрия. 
41. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза формиата аммония, ацетата калия, гидрокарбоната калия 
сульфида бария, гидросульфида натрия, хлорида хрома (III). Опреде-
лить реакцию среды и рН растворов. 
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42. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих при сливании растворов нитрата алюминия и 
сульфида натрия, сульфата хрома (III) и карбоната натрия. 
43. Вычислить константу гидролиза цианида натрия, степень 
гидролиза соли в 0,1 М растворе и рН раствора. 
44. Записать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза фторида натрия, сульфата меди (II), гидросульфита калия, 
карбоната аммония, нитрата никеля (II). 
45. На примере процесса гидролиза ортофосфата калия покажите 
связь константы гидролиза с константой диссоциации слабого элек-
тролита, образующего соль. Вычислить рН 0,1 М раствора ортофос-
фата калия. 
46. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза перхлората аммония, гидросульфида калия, сульфата алю-
миния, фосфата натрия, нитрата алюминия, хлорида магния. Указать 
реакцию среды и рН растворов. 
47. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих при сливании растворов хлорида железа (III) и 
сульфита натрия, нитрата меди (II) и ацетата калия. 
48. Вычислить константу гидролиза гипохлорита калия. Каковы 
степень гидролиза соли в 0,1 М растворе и рН раствора? 
49. Написать процессы гидролиза в молекулярной и ионно-моле-
кулярной форме для гипохлорита натрия, цианида калия, нитрата ам-
мония, дигидрофосфата калия, нитрита кальция. 
50. Рассчитать константу гидролиза, степень гидролиза и рН  
0,1 М раствора гидрокарбоната калия. 
51. Вычислить константу, степень и рН гидролиза 0,05 М раство-
ра гидросульфида натрия. 
52. Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза хлорида цинка (II), сульфида натрия, бромида магния, 
сульфита железа (III), гидрокарбоната рубидия, хлорида кобальта (II). 
Определить реакцию среды и рН растворов. 
53. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
реакций, протекающих при сливании растворов силиката натрия и 
хлорида никеля (II), сульфата кобальта (II) и сульфита калия. 
54. Вычислить константу гидролиза сульфата железа (II). Каковы 
степень гидролиза соли в 0,01 М растворе и рН раствора? 
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9. ÝËÅÊÒÐÎÕÈÌÈ×ÅÑÊÈÅ ÏÐÎÖÅÑÑÛ 
 
 
9.1. Ýëåêòðîäíûé ïîòåíöèàë 
 
Одним из центральных понятий в электрохимии является элек-
тродный потенциал, который связан с возникновением двойного 
электрического слоя на границе металл − раствор. 
Рассмотрим механизм возникновения электродного потенциала 
на примере ионно-металлического электрода, который представляет 
собой металлическую пластину, погруженную в полярную жидкость. 
Как известно, в кристаллической решетке металлов находятся как 
атомы, так и ионы, связанные подвижным равновесием: 
Me R  Men+ + ne−, 
где Me − атом металла; Men+ − ион металла; n − заряд иона; e− − электрон. 
Под действием полярных молекул воды ионы поверхностного 
слоя металла гидратируются и переходят в раствор, заряжая его по-
ложительно, а избыток электронов на металле создает отрицательный 
заряд. Появление отрицательного заряда на электроде препятствует 
выходу катионов в раствор, часть же катионов из раствора, взаимо-
действуя с электронами, входит в узлы кристаллической решетки ме-
талла, которую атомы покинули. При достижении равенства скоро-
стей выхода катионов в раствор и их вхождения в металл устанавли-
вается динамическое равновесие: 
Me + aq R  Meaqn+ + ne−,                                 (9.1) 
где aq − молекулы  воды. 
 
 
Рис. 9.1. Двойной электрический слой  
на границе раздела фаз металл – раствор 
 
Результатом установившегося динамического равновесия явля-
ется возникновение двойного электрического слоя (рис. 9.1), кото-
рый напоминает плоский конденсатор, одна из обкладок которого 
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представлена поверхностью металла, а другая – слоем ионов, нахо-
дящихся в растворе. 
Однако ионный слой не весь сосредоточен у поверхности металла, 
а вследствие теплового движения частично размыт в растворе. На гра-
нице раздела фаз металл − раствор (как и в случае между обкладками 
конденсатора) возникает разность электростатических потенциалов, ко-
торую называют скачком потенциала или электродным потенциалом. 
Аналогичный процесс можно наблюдать и при погружении металла 
в водный раствор собственной соли. Здесь могут наблюдаться три случая. 
1. Вследствие увеличения концентрации катионов в растворе 
равновесие (1) будет смещено в сторону входа катионов в узлы кри-
сталлической решетки, поэтому отрицательный заряд электрода в 
растворе собственной соли будет меньше, чем в чистой воде. 
2. Изменяя концентрацию соли в растворе, можно добиться того, 
что образование двойного электрического слоя не произойдет. 
3. Малоактивные металлы − медь, серебро, золото, платина и 
другие, характеризуются наличием прочной кристаллической решет-
ки (высокой энергией связи катиона с электроном). В данном случае 
окисление металла происходит с трудом, в то время как катионы из 
раствора активно осаждаются на поверхность металла. Электрод в 
этом случае заряжается положительно, а раствор отрицательно из-за 
избытка оставшихся в нем анионов. 
Таким образом, строение двойного электрического слоя, а следо-
вательно, и электродный потенциал зависят от металла, который ис-
пользуют в качестве электрода, концентрации катионов металла в 
растворе, оказывающей влияние на равновесие (1), и температуры, 
которая влияет на Kp. 
Зависимость электродного потенциала от концентрации катионов 






ϕ = ϕ +D                         (9.2) 
где n − число электронов, участвующих в окислительно-восстанови-
тельной реакции; F − число Фарадея; R − универсальная газовая посто-
янная; a(ox), a(red) − активности соответственно окисленной и восста-
новленной форм.  
Если рассматривать потенциал металла в растворе его собственной 
соли, то при Р = 101,325 кПа и Т = 298 K активность чистого металла 
постоянна и принята равной единице, следовательно a(red) = a(Me) = 1. 
В этом случае выражение (2) упрощается: 
 104 
Me /Me
ln (Me ).n n
RT a
nF+
+ϕ = ϕ +D                           (9.3) 
В разбавленном растворе вместо активностей можно подставить 
концентрации. Уравнение Нернста (2) характеризует электродный 
потенциал в условиях, отличных от стандартных. В данном уравне-
нии ϕ° − стандартный электродный потенциал. Стандартным элек-
тродным потенциалом считают потенциал, возникающий при по-
гружении металлического электрода в раствор собственной соли 
при стандартных условиях (Т = 298 K, концентрация катионов ме-
талла − 1 моль/л) и измеренный относительно водородного элек-
трода. Если в уравнение (2) подставить значения соответствующих 
констант R, T и F, то с учетом перехода от ln к lg получим 
Me /Me
0,059 lg (Me ).n nCn+
+ϕ = ϕ +D  
 
Измерение электродного потенциала 
Измерить абсолютное значение электродного потенциала, воз-
никающего на границе металл − раствор, невозможно, так как для 
подключения измерительного прибора необходим второй металли-
ческий электрод. В таком случае измеряют только относительную 
величину потенциала по отношению к электроду, принятому за 
стандарт. Согласно международному соглашению таким стандарт-
ным электродом является водородный электрод, потенциал которо-
го принят равным нулю. 
Водородный электрод состоит из платиновой пластины, покры-
той тонким слоем платиновой черни и опущенной в водный раствор 
серной кислоты с активной концентрацией a(Н+), равной 1 моль/л. 
Через этот раствор пропускается ток чистого водорода под давлением 
101,3 кПа (Т = 298 K), который омывает платиновую пластину. Избы-
ток водорода удаляется через верхнюю трубку (рис. 9.2). Платина, как 
и многие другие металлы этой группы, способна насыщаться водоро-
дом, в результате чего вся поверхность платиновой пластинки оказы-
вается покрытой слоем водорода. В результате адсорбции на платине 
в газовой форме устанавливается равновесие 
H2(г) R  2Haq+ + 2e−. 
Таким образом, водородный электрод, подобно металлическому, 
представляет собой восстановительную форму Н20, погруженную  
в раствор, содержащий окисленную форму Н+. 
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Рис. 9.2. Строение водородного электрода 
 
Между поверхностным слоем водорода на платине и раствором 
устанавливается равновесие 
H+aq + e− R  H(г), 
и возникает разность потенциалов, которая, как указано выше, приня-
та равной нулю. 
Для измерения величины стандартного электродного потенциала 
металлического электрода, данный электрод соединяют с водородным 
электродом проводником первого рода. При замыкании электрической 
цепи вследствие разности электродных потенциалов начнется движе-
ние электронов от электрода с меньшим потенциалом (обладающего 
избытком электронов) к электроду с большим потенциалом (обладаю-
щему меньшим количеством электронов). Так, если в качестве изме-
ряемого электрода выступает цинк (рис. 9.3), то движение электронов 
будет направлено от цинка к платине. 
Уменьшение электронов на цинковой пластине будет смещать 
равновесие в сторону выхода катионов цинка в раствор, а следова-
тельно на цинковом электроде будет протекать процесс окисления: 
Zn0(тв) → Zn2+aq + 2e−. 
На водородном электроде катионы Н+ принимают электроны и 
восстанавливаются: 
2H+aq + 2e− → H2(г). 
Принято считать электрод, на котором протекает процесс окис-
ления анодом, а на котором процесс восстановления − катодом. 
Зная величину ЭДС (электродвижущей силы), измеренную в та-






Рис. 9.3. Измерение стандартного потенциала цинкового электрода 
 
Так как в рассматриваемом процессе катодом является водород-
ный электрод, то  
+
22H /H
0ϕ =D ;    
2
ЭДСA−ϕ =D ;   2Zn /Zn 0,76 В.+ϕ = −D  
Если потенциал измеряемого электрода больше водородного, то 
движение электронов будет направлено от платины к металлу и вели-
чина потенциала электрода будет положительной. 
 
Электрохимический ряд напряжений металлов 
Если расположить все металлы по возрастанию величины стандарт-
ного электродного потенциала, получится ряд напряжений металлов, ко-
торый представляет собой электрохимическую характеристику металлов 
(табл. 9.1). В этом ряду, чем ниже алгебраическая величина электродно-
го потенциала, тем с большей легкостью данный металл отдает электро-
ны (окисляется) и тем самым проявляет более высокую восстановитель-
ную способность. Например, кальций 2Ca /Ca( 2,868 B)+ϕ = −D  является 
лучшим восстановителем, чем железо 2Fe /Fe( 0,447 В).+ϕ = −D  Чем боль-
ше алгебраическая величина электродного потенциала, тем тяжелее 
данный металл отдает электроны, а катион, соответствующий данно-
му металлу, является более активным акцептором электронов. На-
пример, катион Cu2+ более сильный окислитель, чем Zn2+, а тем более 





e–                         e–






1 M H+ 
1 н. H2SO4 
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нием величины стандартного электродного потенциала металлов увели-
чивается окислительная способность катионов, соответствующих этим 
металлам, восстановительная же способность атомов металлов в этом 
ряду уменьшается. С уменьшением стандартного электродного потен-
циала наблюдается зависимость, противоположная вышерассмотренной. 
 
Таблица 9.1 
Электрохимический ряд напряжений металлов 
Электрод ϕ°, В Электрод ϕ°, В 
Li+/Li –3,0401 Cd2+/Cd −0,4030 
Cs+/Cs –3,026 In3+/In −0,3382 
Rb+/Rb –2,98 Co2+/Co −0,28 
K+/K –2,931 Ni2+/Ni −0,257 
Ba2+/Ba –2,912 Pb2+/Pb −0,1262 
Ca2+/Ca –2,868 Fe3+/Fe −0,037 
Na+/Na –2,71 2H+/H2   0,000 
Mg2+/Mg –2,372 Re3+/Re +0,300 
Al3+/Al –1,662 Bi3+/Bi +0,308 
Ti2+/Ti –1,630 Cu2+/Cu +0,3419 
Zr4+/Zr –1,45 Cu+/Cu +0,521 
Mn2+/Mn –1,185 Hg22+/Hg +0,7973 
V2+/V –1,175 Ag+/Ag +0,7996 
Cr2+/Cr –0,913 Hg2+/Hg +0,851 
Zn2+/Zn –0,7618 Pt2+/Pt +1,18 
Cr3+/Cr –0,744 Au3+/Au +1,498 
Fe2+/Fe –0,447 Au+/Au +1,692 
 
Все металлы, расположенные в электрохимическом ряду напря-
жений до водорода, имеют более отрицательный потенциал, чем  
у водорода, а следовательно, в стандартных условиях могут быть 
окислены Н+. По этой причине эти металлы могут вытеснять водород 
из растворов разбавленных сильных минеральных кислот. Металлы, 
расположенные после водорода, не вытесняют водород из растворов 
разбавленных кислот. 
Потенциал водородного электрода зависит от концентрации ка-




0,059lgC +ϕ =  
Так как величина +H lg  = pH,C −  то  
+
22H /H
0,059 pH.ϕ = −  
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Из этого следует, что металлы, имеющие более отрицательный 
потенциал, чем − 0,413 В, могут восстанавливать водород из воды.  
К ним относятся металлы, расположенные до кадмия (включительно). 
Однако на практике не все эти металлы вытесняют водород из воды, а 
металлы, расположенные до водорода − водород из растворов кислот. 
Это происходит потому, что при окислении некоторых металлов на их 
поверхности образуются нерастворимые пленки, препятствующие даль-
нейшему взаимодействию. Примером этому может служить пассивиро-
вание свинца в серной кислоте из-за нерастворимости соли PbSO4. 
Металлы в ряду электрохимического напряжения до магния взаимо-
действуют с водой, магний вытесняет водород из горячей воды, а все 
последующие металлы, включая кадмий, образуют на поверхности 
нерастворимые гидроксиды и не взаимодействуют с водой. 
Таким образом, электрохимический ряд напряжений металлов нуж-
но использовать с учетом особенностей данного химического процесса. 
 
 
9.2. Îêèñëèòåëüíî-âîññòàíîâèòåëüíûå ïîòåíöèàëû  
 
Окислительно-восстановительным называют потенциал, возни-
кающий на границе платинового электрода и раствора, содержащего 
окисленную и восстановленную форму вещества. Для примера рас-
смотрим платиновую пластину, погруженную в водный раствор солей 
FeCl2 и FeCl3. 
Платина является инертным металлом и поэтому переход катио-
нов платины в раствор невозможен. 
Катионы Fe3+ являются окисленной формой по отношению к ка-
тионам Fe2+ и могут восстанавливаться, отбирая при этом электроны 
у платинового электрода и заряжая его положительно. Катионы Fe2+ 
являются восстановленной формой и отдают электроны платине, 
окисляясь до Fe3+. При достижении равенства скоростей процессов 
окисления и восстановления устанавливается химическое равновесие. 
Суммарный окислительно-восстановительный потенциал зависит 
от концентрации как окисленной (Fe3+), так и восстановленной (Fe2+) 
форм катионов железа в растворе и определяется уравнением Нернста: 
3
3+ 2+ 3+ 2+
2
Fe







ϕ = ϕ +D .                         (9.4) 
Стандартным окислительно-восстановительным потенциалом 
ϕ°ох/rеd считают потенциал, возникающий на платиновом электроде, 
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погруженном в раствор с концентрацией окисленной и восстановлен-
ной форм, равной 1 моль/л при температуре 298 K. 
Измеряют величины стандартных окислительно-восстановитель-
ных потенциалов относительно стандартного водородного электрода. 
Некоторые значения ϕ°ох/rеd приведены в табл. 9.2. 
 
Таблица 9.2 
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы  
в водных растворах при 25 °С 
Электродная полуреакция ϕ°, В 
Al(OH)4−+ 3e– = Al + 4OH− −2,328 
SO42− + 4H+ + 2e– =  H2SO3 + H2O 0,172 
SO42− + H2O + 2e– = SO32− + 2OH− −0,93 
Cr2O72− + 14H+ + 6e– = 2Cr3+ + 7H2O 1,232 
HCrO4− + 7H+ + 3e– = Cr3+ + 4H2O 1,350 
O2 + 2H2O + 4e– = 4OH− 0,401 
O2 + 4H+ + 4e– = 2H2O  1,229 
O2 + 2H2O + 2e– = HO2− + OH−  −0,076 
O2 + 2H+ + 2e– = H2O2 0,695 
MnO4− + 2H2O + 3e– = MnO2 + 4OH− 0,595 
MnO4− + 8H+ + 5e– = Mn2+ + 4H2O 1,507 
MnO4− + 4H+ + 3e– = MnO2+ 2H2O 1,679 
MnO4− + e– = MnO42− 0,558 
F2 + 2e– = 2F− 2,866 
Cl2 + 2e– = 2Cl− 1,35827 
Br2 + 2e– = 2Br− 1,066 
I2 + 2e– = 2I− 0,5355 
Fe3+ + e– = Fe2+ 0,771 
NO3– + 4H+ + 3e– = NO + 2H2O 0,957 
2NO3– + 4H+ + 2e– = N2O4 + 2H2O 0,803 
NO3– + H2O + 2e– = NO2– + 2OH– 0,01 
S2O82−+ 2e– = 2SO42− 2,010 
 
Направление окислительно-восстановительных реакций 
Рассмотрим реакцию хлорида железа (III) с хлоридом олова (II), 
которая протекает по схеме 
2FeCl3 + SnCl2 = 2FeCl2 + SnCl4 .                       (9.5) 
Для предсказания возможности протекания данной реакции необ-
ходимо рассчитать величину изменения энергии Гиббса ΔG°. Реакция 
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протекает в сторону уменьшения свободной энергии Гиббса (ΔG° < 0). 
Однако для окислительно-восстановительных реакций критерием на-
правленности процесса могут служить величины окислительно-восста-
новительных потенциалов. 
Представим реакцию (5) в следующем виде: 
Fe3+ + e−  = Fe2+; 
Sn2+ − 2e−  = Sn4+. 
Каждая из этих реакций характеризуется своим потенциалом 
( 3 2Fe /Fe 0,77 В+ +ϕ =D , 4 2Sn /Sn 0,15В+ +ϕ =D ). 
Как перемещение электрона возможно от электрода с меньшим по-
тенциалом к электроду с большим потенциалом, так и окислительно-
восстановительная реакция протекает от меньшего значения окис-
лительно-восстановительного потенциала к большему. На электро-
де с меньшим значением ϕ° идет процесс окисления, а на электроде 
с большим значением ϕ°− восстановления. Следовательно, в стан-
дартных условиях катионы Fe3+ могут окислить катионы Sn2+, так как 
значение 3 24 2 Fe /FeSn /Sn .+ ++ + ϕϕ < DD  
С увеличением концентрации катионов Sn4+ величина окислитель-
но-восстановительного потенциала 4 2Sn /Sn+ +ϕD увеличивается, а с увели-
чением концентрации Fe2+ величина 3 2Fe /Fe+ +ϕD  уменьшается. Окисли-
тельно-восстановительная реакция возможна до установления в сис-
теме равенства потенциалов. Таким образом, разность ∆ϕ° (т. е. ЭДС) 
при стандартных условиях может служить критерием возможности 
протекания процесса. Окислительно-восстановительная реакция про-
текает в направлении от меньшего окислительно-восстановительного 
потенциала к большему до состояния равновесия. В этом же направ-
лении изменяется (уменьшается) свободная энергия Гиббса, которая 
связана с изменением потенциала уравнением 
∆G°298 = −nFΔϕ°, 
где n − число электронов; F − число Фарадея (96485). 
 
 
9.3. Ãàëüâàíè÷åñêèé ýëåìåíò 
 
Гальванический элемент − это устройство, в котором химическая 
энергия окислительно-восстановительной реакции непосредственно 
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преобразуется в электрический ток. Гальванический элемент состоит 
из двух электродов, соединенных металлическим проводником. Рабо-
та гальванических элементов основана на пространственном разделе-
нии процессов окисления и восстановления. 
Например, если из окислительно-восстановительных систем 
Zn2+/Zn и Cu2+/Cu составить электрохимическую цепь (цинковую и 
медную пластинки поместить соответственно в растворы ZnSO4 и 
CuSO4, разделенные диафрагмой), то получим гальванический элемент 
Даниэля − Якоби (рис. 9.4). 
 
 
Рис. 9.4. Схема гальванического элемента  
Даниэля – Якоби 
 
На границе раздела фаз металл − раствор возникает двойной 
электрический слой и устанавливаются равновесные электродные 
потенциалы, характеризующие равновесие для цинкового электро-
да Zn ⇄ Zn2+ + 2e−   и для медного электрода Cu ⇄ Cu2+ + 2e− . 
Для внешней цепи этой электрохимической системы цинковый 
электрод станет отрицательным полюсом ( 2Zn /Zn 0,76В+ϕ = −D ), а мед-
ный – положительным ( 2Cu /Cu 0,34 В+ϕ =D ). 
Если замкнуть внешнюю цепь, то вследствие разности потенциа-
лов цинка и меди, часть электронов с цинковой пластины перейдет на 
медную. Это нарушит равновесие в двойном слое у цинка (его потен-
циал повысится) и у меди (ее потенциал понизится). Изменение по-
тенциала связано с изменением концентрации катионов металла  
у электродов. Обе системы Zn2+/Zn и Cu2+/Cu снова стремятся к рав-
новесию за счет окисления цинка (Zn − 2e− → Zn2+) и восстановле-




Zn2+ + SO42– Cu2+ + SO42– 
SO42– SO42– 
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потенциалов пластинок, обеспечивающая электрический ток в цепи. 
Во внутреннем участке цепи анионы SO42− перемещаются от медного 
электрода, где их избыток, к цинковому, а катионы Zn2+ и Сu2+ − в об-
ратном направлении, обеспечивая протекание ионного тока в растворе. 
Суммарный процесс выражается тем же уравнением реакции, что и 
при непосредственном взаимодействии окислительно-восстанови-
тельных систем Zn2+/Zn и Cu2+/Cu: 
Zn + Cu2+ → Cu + Zn2+. 
Электрический ток в гальваническом элементе возникает за счет 
окислительно-восстановительной реакции, протекающей так, что 
окислительный и восстановительный процессы оказываются разде-
ленными пространственно: на положительном электроде (катоде) 
происходит процесс восстановления, а на отрицательном (аноде) − 
процесс окисления. 
Необходимое условие работы гальванического элемента − раз-
ность потенциалов электродов. Наибольшего значения работа гальва-
нического элемента достигает при изотермическом обратимом прове-
дении реакции. В этом случае разность потенциалов максимальна и 
называется электродвижущей силой гальванического элемента (ЭДС). 
При схематической записи гальванического элемента границу раздела 
между металлом и раствором обозначают одной вертикальной чер-
той, а границу раздела между растворами − двумя чертами. Схема 
элемента Даниэля − Якоби, например, записывается в виде: 
⊝  Zn ∣ Zn2+ ∥ Cu2+ ∣ Cu  ⊕ . 
ЭДС элемента (ΔЕ) равна разности электродных потенциалов Cu и 
Zn. Так как ЭДС величина положительная, то для ее расчета от потенциа-
ла катода вычитают потенциал анода (ΔЕ = 2Cu /Cu+ϕD − 2Zn /Zn+ϕD = 1,10 В). 
В рассмотренном элементе Даниэля − Якоби материал электрода 
сам участвует в окислительно-восстановительных реакциях. Такие 
элементы называются элементами с активным растворимым электро-
дом. В окислительно-восстановительных гальванических элементах с 
инертными электродами металл электрода служит лишь передатчи-
ком электронов. Например,  
Pt, Sn2+, Sn4+, Fe3+, Fe2+, Pt. 
Один полуэлемент (электрод) представляет собой раствор, со-
стоящий из смеси солей Sn2+ и Sn4+, в который погружен платино-
вый электрод. На поверхности электрода устанавливается равновесие  
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Sn2+ R  Sn4++ 2e−, которое определяет потенциал электрода (в стан-
дартных условиях) 24Sn /Sn )0,15В .++ϕ =D  В другом полуэлементе плати-
новый электрод погружается в раствор смеси солей Fe3+ и Fe2+ (напри-
мер, FeCl3 и FeCl2). На его поверхности устанавливается равновесие 
Fe2+ R  Fe3+ + e−, характеризуемое в стандартных условиях потенциа-
лом 3 2Fe /Fe 0,77 В.+ +ϕ =D  
Следовательно, при замыкании внешней цепи, состоящей из этих 
двух полуэлементов, один из них будет выступать анодом (Pt/Sn4+, 
Sn2+), а второй − катодом (Fe3+, Fe2+/Pt), и ЭДС = 0,77 В − 0,15 = 0,62 В. 
Необходимую для работы гальванического элемента разность по-
тенциалов можно создать, используя одинаковые электроды и один и 
тот же раствор, но разной концентрации. В этом случае гальваниче-
ский элемент называется концентрационным и работает он за счет 
выравнивания концентраций растворов. 
Zn ∣ Zn2+ ∥ Zn2+ ∣ Zn; 
a1 = 0,1 моль/л;     а2 = 0,001 моль/л; 
2 1
1
К А 2 3
2
Zn 0,059 10





+ −= ϕ − ϕ = = =  
 
Топливный элемент 
Разновидностью гальванического элемента является топливный 
элемент, в котором химическая энергия окислительно-восстановитель-
ной реакции сгорания газообразного и жидкого топлива превращается 
непосредственно в электрическую. Особенность топливных элементов 
состоит в том, что топливо и окислитель подводятся по мере их расхо-
дования. Это обеспечивает непрерывность работы источника тока тео-
ретически в течение сколь угодно длительного времени. Одновремен-
но и также непрерывно выводятся продукты окисления. 
В качестве окислителя в топливных элементах почти всегда ис-
пользуется или чистый кислород, или кислород воздуха. В качестве 
топлива применяются водород, гидразин, метанол, водяной и генера-
торный газы. Наибольшие успехи достигнуты в разработке водород-
но-кислородного топливного элемента (рис. 9.5). 
Рассмотрим работу такого топливного элемента, который пред-
ставляет собой два электрода специальной конструкции, погруженные 
в раствор щелочи (KОН). К поверхности одного из них непрерывно 
подводится водород (топливо), а к другому окислитель (кислород). 
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Рис. 9.5. Схема водородно-кислородного топливного  
элемента со щелочным электролитом 
 
При замыкании внешней цепи на аноде протекает реакция окис-
ления водорода: 
2Н2 + 4ОН− − 4е− =  4Н2О; 
на катоде восстанавливается кислород: 
О2 + 2Н2О + 4е− = 4ОН−. 
По внешней цепи электроны перемещаются от анода к катоду,  
а в растворе цепь замыкается движением ионов ОН– от катода к ано-
ду. Суммарное уравнение реакции сводится к получению воды: 
2Н2 + О2 = 2Н2О. 
Для эффективной работы топливного элемента используются ка-
тализаторы, которые наносят на электроды. 
Важнейшей проблемой топливного элемента является кинетика 
электродных процессов − даже при очень слабом токе напряжение на 
клеммах источника быстро падает, так как элемент сильно поляризу-
ется. Только большая скорость реакции окисления и восстановления 
позволяет получить довольно высокий коэффициент использования 
топлива. Для снижения поляризации топливного элемента использу-
ются пористые электроды с сильно развитой поверхностью, изготов-
ленные из порошков металлов или угля, обладающие каталитиче-







e–              e–
Пар 
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металлы платиновой группы, серебро, специально обработанные ни-
кель и кобальт (поэтому топливные элементы еще являются дорого-
стоящими). Скорость электродных процессов можно также увеличить 
путем увеличения температуры и давления. 
Топливные элементы вырабатывают постоянный ток низкого на-
пряжения (1–1,1 В), обеспечивают довольно высокий КПД 70% (по 
сравнению с тепловыми машинами), работают бесшумно и не выде-
ляют вредных продуктов. Топливные элементы использовались  
в космических кораблях «Джемини» и «Апполон». 
 
 
9.4. Õèìè÷åñêèå èñòî÷íèêè òîêà 
 
Любой гальванический элемент может быть источником посто-
янного тока. Но лишь немногие удовлетворяют техническим требова-
ниям, которые делают возможным их использование. 
В основе некоторых современных сухих батарей, питающих слу-
ховые аппараты, карманные фонари, переносную аппаратуру связи, 
лежит схема элемента Лекланше, предложенная в 1876 г. 
Zn ∣ NH4Cl ∣ MnO2 
Удобство такого портативного источника тока заключается в том, 
что все его составные части представляют собой твердые или пастооб-
разные вещества, упаковка которых предотвращает их попадание на 
окружающие предметы. Анодом сухого элемента служит его цинковая 
оболочка, а катодом – графитовый стержень, спрессованный в слой ок-
сида марганца (IV) и углерода. В качестве электролита используется 
паста из хлорида цинка, хлорида аммония и воды. На электродах сухо-
го элемента протекают следующие полуреакции: 
– на аноде:  
Zn(тв) → Znaq2+ + 2e−; 
– на катоде:  
2MnO2(тв) + 2NH4+ + 2e– → Mn2O3(тв) + 2NH3 + H2O. 
Суммарная реакция описывается уравнением: 
Zn + 2MnO2 + 2NH4Cl → [Zn(NH3)2]Cl2 + Mn2O3 + H2O. 
Напряжение такого элемента 1,5 В. Сухие элементы представ-
ляют собой первичные химические источники тока, или гальваниче-
ский элемент одноразового действия. После разрядки сухой элемент 
использовать нельзя и его приходится выбрасывать. 
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Вторичным источником тока являются аккумуляторы. Рабо-
тоспособность разряженного аккумулятора можно восстановить, 
зарядив его, т. е. пропустив через него в обратном направлении ток 
от внешнего источника (электролиз). При зарядке аккумулятор ра-
ботает как электролизер, а при разрядке – как гальванический эле-
мент. Процессы заряда аккумуляторов осуществляются многократно.  




Некоторые гальванические элементы,  
применяемые в промышленности и на транспорте 
Название элемента. 
Электрохимическая схема Электрохимические процессы ∆ϕ°, В
Марганцево-магниевый 
Mg|MgBr2||MnO2|C 
А:  Mg − 2e− → Mg2+ 
К:  2MnO2+H2O+2e− → Mn2O3+2OH− 2,0 
Свинцово-цинковый 
Zn|H2SO4||PbO2|Pb 
А:  Zn − 2e− → Zn2+ 
К:  PbO2+4H++4e− → PbO2+2H2O 2,5 
Серебряно-цинковый  
с оксидом серебра 
Zn|KOH||Ag2O|Ag 
А:  Zn − 2e− → Zn2+ 
К:  Ag2O+H2O+2e− → 2Ag+2OH− 1,85 
Кислородно-цинковый 
Zn|NH4Cl||O2|C 
А:  Zn − 2e− → Zn2+ 
К:  O2+2H2O+4e− → 4OH− 




А:  Cd − 2e− → Cd2+ 
К:  PbO2+2e−+4H+ → Pb2++2H2O 2,2 
 
Наиболее распространенным является свинцовый (кислотный) 
аккумулятор. Свинцовый аккумулятор представляет собой систему 
свинцовых перфорированных пластин, заполненных губчатым свин-
цом и являющихся катодом, а положительным электродом служит 
оксид свинца PbO2, впрессованный в свинцовую решетку. В качестве 
электролита используется 30%-ный раствор серной кислоты. Схема 
аккумулятора: 
Pb, Рb2+, H2SO4, Рb2+, PbO2 . 
При погружении пластин в серную кислоту на их поверхности об-
разуется труднорастворимая соль − сульфат свинца PbSO4. В этом со-
стоянии электроды имеют одинаковый химический состав и окисли-
тельно-восстановительное взаимодействие невозможно – аккумулятор  
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разряжен. Поэтому предварительно проводят зарядку аккумулятора, 
пропуская через него постоянный электрический ток от внешнего 
источника. Процессы, протекающие при зарядке, подобны процессам 
при электролизе. 
На катоде (−) происходит процесс восстановления: 
Pb2+ + 2e– = Pb0;     2Pb /Pb 0,13В.+ϕ = −D  
Этой реакции разряда соответствует электрохимическая реакция 
PbSO4 + 2H+ + 2e− → Pb0 + H2SO4. 
На аноде (+) ионы Pb2+ окисляются:  
2H2O + Pb2+ − 2e− → PbO2 + 4Н+;     2+2PbO /Pb 1,46В;ϕ =
D
 
PbSO4 − 2e− + SO42− → Pb(SO4)2. 
Образующаяся соль подвергается гидролизу: 
2Pb(SO4)2 + 4Н2О → Pb(OH)4 + H2SO4, 
с последующим разложением Pb(OH)4 = PbO2 + 2H2O, т. е. конечным 
результатом является образование оксида свинца (IV) PbO2. 
Таким образом, после зарядки один электрод аккумулятора пред-
ставляет собой губчатый металлический свинец, а другой − оксид 
свинца (IV). 
Общее химическое уравнение процесса зарядки: 
2PbSO4 + 2Н2О → Pb + PbO2 + 2H2SO4. 
При работе аккумулятора (разрядке) процессы на электродах про-
текают в обратном направлении. Окисление на аноде: 
Pb − 2е– + SO42− → PbSO4; 
восстановление на катоде: 
PbO2 + 4H+ + SO42− + 2е– → PbSO4 + 2H2O. 
Суммарная реакция: 
PbO2 + Pb + 2H2SO4 
разрядка
зарядка
⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯  2PbSO4 + 2H2O. 
В процессе зарядки концентрация кислоты увеличивается, а в про-
цессе разрядки наоборот, уменьшается. Относительная плотность сер-
ной кислоты указывает насколько разряжен аккумулятор. ЭДС свин-
цового аккумулятора достигает 2,1 В. 
Напряжение при заряде выше ЭДС и растет в течение заряда.  
В конце напряжение достигает значения, достаточного для электролиза  
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воды, тогда начинается выделение водорода и кислорода, поэтому 
выделение пузырьков газа (кипение) служит признаком окончания 
заряда аккумулятора. 
При разрядке аккумулятора его ЭДС и напряжение падают. Если 
напряжение упадет ниже 1,7 В, на электродах начинается образование 
пленки PbSO4 особой кристаллической структуры (так называемое 
сульфатирование), которая изолирует электроды от электролита. 
Вследствие этого недопустимо снижение напряжения до 1,7 В. 
Свинцовый аккумулятор обладает высоким КПД (≈ 80%), высокой 
ЭДС, простотой и невысокой ценой. Недостатки − небольшая удельная 





Электролизом называется окислительно-восстановительный про-
цесс, протекающий на электродах при прохождении электрического 
тока через раствор или расплав электролита. При электролизе проис-
ходит превращение электрической энергии в химическую. Процессы 
окисления и восстановления и в этом случае пространственно разде-
лены: они протекают на разных электродах. На отрицательном элек-
троде (катоде) происходит восстановление катионов, а на положи-
тельном электроде (аноде) – окисление анионов. Характер протекания 
электродных процессов при электролизе зависит от многих факторов: 
состава электролитов, материала электрода, режима электролиза (си-
лы тока, температуры). 
 
Электролиз расплавов и растворов электролитов 
В качестве примера рассмотрим электролиз расплава бромида 
натрия. В расплаве соли бромида натрия NaBr существуют ионы Na+ 
и Br−. При подведении напряжения к электродам через расплав начнет 
протекать электрический ток. 
Катионы Na+ подходят к катоду и восстанавливаются до метал-
лического натрия за счет электронов, поступающих к электроду от 
внешнего источника: 
Na+ + e− = Na. 
К аноду подходят бромид-ионы Br− и окисляются до Br2, отдавая 
электроны во внешнюю цепь:  
2Br− – 2e− = Br2. 
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Общая реакция электрохимического разложения вещества пред-
ставляет собой сумму двух электродных реакций, и для бромида на-
трия она выразится уравнением: 
2Na+ + 2Br− электролиз⎯⎯⎯⎯→  2Na + Br2 . 
 
Электролиз водных растворов электролитов 
Такой электролиз осложняется участием в электродных реакциях 
молекул воды, способных восстанавливаться на катоде (2Н2О + 2e− =  
= Н2 + 2ОН−, 2 2H O/H )0,8277 Вϕ = −D  и окисляться на аноде (2Н2О − 4e− =  
= О2 + 4Н+, 2 2O /H O ).1,229 Вϕ =D  На электродах возможна разрядка и 
ионов Н+, и ОН−, относительная концентрация которых определяет-
ся средой.  
Из нескольких возможных параллельных электродных процессов 
будет протекать тот, осуществление которого требует меньшей затра-
ты энергии. Критериями, определяющими преимущества того или 
иного электрохимического процесса, служат величины электродных 
потенциалов соответствующих равновесных систем. 
В общем случае на аноде легче окисляются атомы, молекулы или 
ионы с наименьшим электродным потенциалом, а на катоде восста-
навливаются те ионы, молекулы, атомы, потенциалы которых наибо-
лее высокие. Например, при электролизе нейтрального водного рас-
твора NaI на катоде будут восстанавливаться молекулы воды, так как 
+2 2H O/H Na /Na
0,8277 В, а 2,71В.ϕ = − ϕ = −D D  Окисляются же на аноде ионы I−,  
так как 
2 22 O /H OI /2I
.1,229 В0,5355В, а − ϕ =ϕ = DD  Схематически это можно 
записать следующим образом: 
на катоде в растворе на аноде 
 ←  Na+ + I–  →  
 ←  H2O  →  
2H2O + 2e− = H2↑ + 2OH–  2I– – 2e– = → Ι2 
2NaI + 2H2O электролиз⎯⎯⎯⎯→ H2↑+ I2 + 2NaOH 
Для качественного предсказания результатов электролиза водных 
растворов электролитов можно руководствоваться следующими прак-
тическими правилами. 
 
Процессы на катоде 
1. В первую очередь восстанавливаются катионы металлов, имеющие 
электродный потенциал положительнее водородного (от Cu2+ до Au3+). 
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2. Катионы металлов, электродные потенциалы которых отрица-
тельнее потенциала алюминия включительно, не восстанавливаются, 
на катоде идет восстановление молекул воды или ионов Н+. 
3. При электролизе солей металлов, электродные потенциалы ко-
торых находятся между потенциалами алюминия и водорода, на ка-
тоде выделяются совместно как металлы, так и водород. 
Если электролит содержит катионы различных металлов, то 
при электролизе восстановление их на катоде протекает в порядке 
уменьшения стандартного электродного потенциала соответствую-
щего металла. Так из смеси Sn2+, Cu2+, Cr3+сначала будут восста-




и, наконец, катионы хрома 3Сr /Сr 0,744 В.+ϕ = −D  
 
Процессы на аноде 
Характер окислительных процессов зависит от материала элек-
трода. Различают нерастворимые (инертные) электроды и раствори-
мые (активные) электроды.  
Инертные электроды изготовливают обычно из платины, гра-
фита, иридия. В процессе электролиза они служат лишь для пере-
дачи электронов во внешнюю цепь. При использовании инертных 
электродов: 
1) в первую очередь окисляются анионы бескислородных кислот 
в порядке возрастания их ϕ°(S−2, I−, Вr−, Cl−); 
2) при электролизе водных растворов, содержащих анионы ки-
слородсодержащих кислот (CO32−, NO3−, SO42−, PO43−), на аноде окис-
ляются молекулы воды; 
3) в щелочных растворах окисляются гидроксид-ионы: 
4OH− − 4e− → O2↑ + 2Н2O. 
При использовании растворимых анодов (из меди, цинка, ни-
келя, серебра и т. д.) анодному окислению будет подвергаться сам ма-
териал анода. 
 
Так, например, при электролизе раствора сульфата меди с медным 
анодом происходит его растворение, поскольку потенциал системы 
Cu ⇄ Cu2+ + 2e− (0,3419 B) меньше потенциалов других возможных 
анодных процессов:  








2SO42−− 2e− R  S2O82− (2,010 В); 
2Н2О − 4e− R  О2 + 4Н+ (1,229 В при рН < 7). 
Как будет показано ниже, указанные правила не являются дог-
мой, а руководством к действию, и зачастую процессы на аноде и ка-
тоде осложняются, так как на практике электрохимические процессы 
проводят в условиях, отличных от стандартных. 
Рассмотрим примеры электролиза водных растворов. 
 
Пример 1. Электролиз раствора сульфата натрия с инертными элек-
тродами. 
Схематически процесс можно представить так: 
Катод (Pt) ∣р-р Na2SO4 ∣ Анод (Pt) 
 ← 2Na+ + SO42− →  
 ← H2O →  
4Н2О + 4e− = 2Н2↑ + 4ОН− 2Н2О − 4e− = О2 + 4Н+ 
Из вышеприведенной схемы видно, что если катодное и анодное 
пространство будут разделены перегородкой, то в прикатодном про-
странстве будут накапливаться катионы Na+ и гидроксид-анионы, об-
разующиеся в результате восстановления воды. При упаривании воды 
из этого раствора может быть выделен NaOH. Около анода среда ста-
новится кислой из-за окисления воды, в результате чего в этой облас-
ти накапливается серная кислота. 
Если катодное и анодное пространство не разделены перегород-
кой, то ионы Н+ и ОН−образуют воду: 
4Н+ + 4ОН− = 4Н2О. 
Электролиз водного раствора Na2SO4 в конечном итоге сводится 
к электролизу воды, которая окисляется на аноде и восстанавливается 
на катоде. 
2H2O электролиз⎯⎯⎯⎯→ 2Н2↑ + О2↑ 
 
Пример 2. Электролиз водного раствора сульфата меди с исполь-
зованием электродов из меди. 
Схематически процесс можно изобразить следующим образом: 
Катод (Cu) ∣р-р CuSO4 ∣ Анод (Cu) 
 ← 2Cu2+ + SO42− →  
 ←  H2O  →  
Cu2+ + 2e− = Cu  Cu − 2e− = Cu2+ 
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Медный анод растворяется, ионы меди Cu2+ перемещаются к ка-
тоду и там восстанавливаются до свободного металла. При равных 
площадях электродов количество соли в растворе остается неизмен-
ным: сколько меди растворяется на аноде, столько же ее восстанавли-
вается на катоде. 
 
Напряжение (потенциал) разложения электролита.  
Поляризация электродов 
Протекание электрического тока через ванну для электролиза при-
водит к сдвигу потенциалов от их равновесных значений, отвечающе-
му определенной плотности тока, т. е. к поляризации электродов. 
Рассмотрим электролиз 0,1 М раствора HCl. Если к электродам 
приложить небольшую разность потенциалов от внешнего источника 
тока, а затем постепенно ее увеличивать, то можно зафиксировать из-
менение силы тока в цепи в зависимости от приложенного напряже-
ния (рис. 9.6). Лишь при определенном напряжении (1,3 В) происхо-
дит резкое увеличение тока в цепи и одновременно начинается види-
мое разложение электролита. 
 
 
Рис. 9.6. Зависимость силы тока от напряжения при электролизе 
 
При электролизе водного раствора серной кислоты это напряже-
ние − 1,7 В, а для раствора сульфата натрия − 2,3 В. То есть каждому 
электролиту свойственно определенное минимальное напряжение, 
которое необходимо приложить к раствору, чтобы начался электро-





Это объясняется тем, что катодный и анодный процессы: 
2Н+ + 2e− = Н2 (на катоде), 
2Cl− − 2e− = Cl2 (на аноде), 
для раствора HCl сопровождаются химической поляризацией элек-
тродов, обусловленной превращением катода в водородный электрод, 
а анода в хлорный с соответствующими потенциалами. 
В результате химической поляризации электродов возникает 
гальванический элемент, электродвижущая сила которого равна  
∆ϕпол = 
2 2Cl /2Cl 2H /H
− +ϕ − ϕD D = 1,36 − 0,00 = 1,36 В и имеет направление 
противоположное внешней ЭДС. Возникновение обратной ЭДС при 
электролизе, называемой ЭДС поляризации, составляет сущность 
явления поляризации при электролизе. Поэтому электролиз возможен 
при условии компенсации ЭДС поляризации внешним напряжением. 
На практике напряжение разложения оказывается много больше ЭДС 
поляризации, так как необходимо скомпенсировать еще и водородное 
перенапряжение на катоде, и хлорное перенапряжение на аноде, вы-
званные замедленностью реакции разряда. 
Таким образом, в общем случае напряжение, при котором будет 
происходить электролиз (напряжение разложения), складывается из ЭДС 
поляризации (Δϕпол = ϕА − ϕК), анодного и катодного перенапряжения 
(ηА и ηК), омического падения напряжения на электролите (ΔUэл): 
Uразл = ∆ϕпол + ηА +  ηК + ΔUэл. 
Перенапряжение для катодных реакций, в процессе которых выде-
ляются металлы, обычно невелико. Так, для меди и цинка ηК достигает 
несколько десятков милливольт. Ртуть, серебро, олово, свинец выделя-
ются из водных растворов солей почти без перенапряжения. Наиболь-
шее перенапряжение достигается у металлов семейства железа, доходя 
до нескольких десятых долей вольта. Очень велико перенапряжение 
при выделении водорода (водородное перенапряжение). Оно очень 
сильно зависит от природы катода и состояния его поверхности. 
Водородное и кислородное перенапряжения имеют большое при-
кладное значение и должны учитываться при электролизе водных 
растворов. Их роль в процессах очень различна. Она носит отрица-
тельный характер, например, при промышленном получении кислоро-
да и водорода электролитическим способом, так как перенапряжение 
связано с дополнительным расходом электроэнергии в этом случае, и 
положительный – при электролитическом получении металлических 
покрытий, при зарядке кислотных аккумуляторов и т. д. 
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Законы электролиза 
Количественная характеристика электролиза выражается двумя 
законами Фарадея. 
1. Масса вещества, выделяющегося на электродах, прямо пропор-
циональна количеству прошедшего через электролит электричества: 
m = KЭ · Q = KЭ · I ⋅ t, 
где m – масса выделившегося вещества, г; KЭ – электрохимический 
эквивалент вещества, выделившегося на электродах при протекании 
тока силой в 1 А в течение 1 с (или количеством электричества в 1 Кл);  
Q – количество электричества, Кл; I – сила тока, А; t – время, с. 
2. При электролизе различных электролитов равные количества 
электричества выделяют на электродах массы веществ, пропорцио-





=   Э ,Mm I t
F
= ⋅  
где F – число Фарадея; МЭ – молярная масса эквивалента.  
Если I ⋅ t = F = 96485 Кл, то m = МЭ. Для химического превраще-
ния молярной массы эквивалента любого вещества необходимо про-
пустить через электролит количество электричества, равное числу 
Фарадея (96485 Кл). 
На законах Фарадея основан один из точных способов измерения 
количества электричества, прошедшего в системе. Для этого служат 
приборы, называемые кулонометрами. 
Вследствие параллельных побочных процессов масса вещества, 
получаемого при электролизе, оказывается часто меньше той, которая 
соответствует количеству прошедшего электричества. Отношение мас-
сы реально выделенного вещества на электроде к теоретической и 











Коррозией называется процесс самопроизвольного разрушения 
металлов под влиянием внешней среды. 
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Вред, причиняемый коррозией, весьма велик. По имеющимся 
данным, примерно треть получаемого металла выбывает из техниче-
ского употребления из-за коррозии. 
В процессе коррозии происходит переход из металлического со-
стояния в ионное. Коррозия − самопроизвольный процесс, сопровож-
дается уменьшением свободной энергии (ΔG° < 0), увеличением эн-
тропии системы и определенным энергетическим эффектом. 
В некоторых случаях коррозия поражает всю поверхность, в дру-
гих − часть ее. Характер разрушения зависит от свойств металла и 
условий протекания процесса. На рис. 9.7 представлены различные 
виды коррозийных разрушений: сплошное равномерное (а), сплош-
ное неравномерное (б), структурно-избирательное (в), пятнами (г), 
язвами (д), точками (питтинг) (е), подповерхностное (ж), межкри-




                                       а                             б 
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Рис. 9.7. Виды коррозийных разрушений 
 
По принципу протекания все коррозийные процессы принято 
подразделять на химические и электрохимические. 
 
Химическая коррозия 
Химическая коррозия обусловлена взаимодействием металла с су-
хими газами или жидкостями, не проводящими электрический ток. 
Химической коррозии подвергаются детали и узлы машин, рабо-
тающих в атмосфере кислорода, галогенов, при высоких темпера-
турах (турбинные, ракетные двигатели, оборудование химических 
производств). 
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Механизм реакции сравнительно прост. Продукты реакции обра-
зуются на тех участках металлической поверхности, которые вступи-
ли в реакцию. Так, на железе при 250−300 °С появляется видимая 
пленка оксидов, при 600 °С и выше поверхность металла покрывается 
слоем окалины, состоящей из оксидов железа различной степени 
окисления (FeO, Fe3O4, Fe2O3). Окалина не может защитить металл от 
дальнейшего окисления, так как содержит трещины и поры, которые 
позволяют проникать кислороду к металлу. При повышении темпера-
туры свыше 800 °С скорость окисления железа резко увеличивается. 
Образующиеся на металле оксидные пленки часто препятствуют 
дальнейшему окислению (образуется так называемая «защитная» 
пленка, которая препятствует проникновению к металлу как газов, 
так и жидкостей). Защитными свойствами обладает только та пленка, 
которая может покрывать сплошь весь металл. Расчеты показывают, 
что это возможно, если объем оксида металла больше объема самого 
металла, пошедшего на образование этого оксида: 
Vокс  / VМе > 1. 
Для щелочных и щелочно-земельных металлов это условие не 
соблюдается (Vокс / VМе < 1). Такие пленки защитными свойствами не 
обладают, и эти металлы ввиду своей химической активности принад-
лежат к числу коррозионно нестойких. На алюминии и хроме образу-
ются хорошие защитные пленки, благодаря чему металлы в атмос-
ферных условиях коррозийно стойки (хотя химически активны). Тол-
щина таких пленок крайне мала. Они состоят всего из нескольких 
слоев молекул и могут быть обнаружены только специальными опти-
ческими методами. 
Если металл, покрытый пленкой, продолжает корродировать, то 
это означает, что имеет место диффузия атомов кислорода сквозь плен-
ку к металлу, а атомов металла − в обратном направлении. Диффузия 
металла и кислорода в слое твердого защитного оксида может происхо-
дить по одному из двух возможных механизмов: 
а) движение ионов в междоузельном пространстве кристалли-
ческой решетки; 
б) движение ионов по пустым узлам решетки. 
Первый механизм задействован при образовании пленок ZnO, 
CdO, BeO, Al2O3; второй − Cu2O, FeO, NiO, CoO, ZrO2, TiO2. 
Диффузия катионов в защитной пленке сопровождается одновре-
менным перемещением в том же направлении эквивалентного числа 
электронов в междоузлиях при первом механизме и по «электронным 
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дефектам» (катионом с более высокой валентностью) при втором ме-
ханизме. При повышении температуры окисление металлов на возду-
хе происходит более интенсивно (увеличивается скорость диффузии). 
 
Электрохимическая коррозия 
Разрушение металла при соприкосновении с электролитом с воз-
никновением в системе электрического тока называется электрохи-
мической коррозией. 
В атмосферных условиях роль электролита играет водная пленка 
на металлической поверхности, в которой часто растворены элек-
тропроводящие примеси. Электродами обычно являются металлы и 
примеси, в них содержащиеся. В качестве примера рассмотрим дей-
ствие серной кислоты на железо, содержащее примесь меди. При та-
ком контакте возникает множество микроскопических гальваниче-
ских элементов. 
(−) Fe, Fe2+, H2SO4, Cu2+, Cu (+)  
2 2Fe /Fe Cu /Cu
0,447 B; 0,3419 B.+ +ϕ = − ϕ =D D  
Более активный металл железо окисляется, посылая электроны 
атомам меди и переходит в раствор в виде ионов Fe2+, а ионы водоро-
да разряжаются (восстанавливаются) на меди. 
Помимо этого, железо может растворяться и при непосредствен-
ном взаимодействии с кислотой (Fe + 2Н+ = Fe2+ + H2↑), но опыт по-
казывает, что скорость этой реакции мала по сравнению со скоростью 
растворения железа как анода гальванопары. Механизм коррозии в 
кислой и нейтральной среде различен. 
Рассмотрим коррозию технического железа на воздухе, когда 
оно покрыто влажной пленкой (рис. 9.8), или находится в растворе  
электролитов с небольшой концентрацией гидроксид-ионов. В каче-
стве анода здесь служит основной металл − железо, катодом являются 
примеси, содержащиеся в металле, например, зерна графита: 
Анод: Fe − 2е− = Fe2+; 
Катод: 2H2O + O2 + 4е− = 4OH−. 
Ионы ОН− соединяются с перешедшими в раствор ионами Fe2+. 
Fe2+ + 2ОН− = Fe(OH)2 
4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3 
Fe(OH)3 = FeOOH + 2H2O 
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Согласно теории электрохимической коррозии при соприкосно-
вении металла с электролитом на его поверхности возникает мно-
жество микрогальванических элементов. При этом анодами являют-
ся частицы металлов, катодами − загрязнения, примеси и участки 
металла, имеющие более положительный потенциал. Механическая 
обработка изменяет электродный потенциал, поэтому соприкосно-
вение двух участков металла, деформированного и недеформиро-
ванного, достаточно для появления разности потенциалов. Корро-
дировать будет деформированный участок. Разность потенциалов 




Рис. 9.8. Схема коррозии технического железа на воздухе 
 
Ионы и молекулы, связывающие электроны в катодном процессе, 
называют деполяризаторами, поэтому часто говорят о водородной де-
поляризации в кислой и кислородной деполяризации в нейтральной и 
слабощелочной средах. 
Поскольку электрохимическая коррозия обусловлена деятель- 
ностью гальванических элементов, можно сделать вывод, что факто-
ры, способствующие работе гальванических элементов, усиливают 
коррозию. Скорость коррозии тем больше, чем дальше отстоят в ряду 
напряжений металлы, из которых образовалась гальваническая пара. 
Скорость коррозии возрастает с ростом температуры и с увеличением 
концентрации окислителя в растворе. 
Нередко продукты коррозии оказываются малорастворимыми  
в данной среде и своим присутствием защищают металл от дальней-
шего разрушения. Например, железо в щелочных растворах, свинец в 
разбавленной серной кислоте коррозионно стойки вследствие образо-










Большое значение в процессах коррозии имеют поляризация элек-
тродов, образование пленок на металлах, перенапряжение водорода.  
Если бы в коррозионных процессах не происходило поляризации 
электродов (см. с. 122), то процессы коррозии протекали бы с такой 
скоростью, что железо и ряд других металлов потеряли бы свое зна-
чение в технике. 
 
Подземная (почвенная) коррозия 
Под влиянием веществ, растворимых в почве, или под действи-
ем блуждающих токов происходит разрушение газо- и нефтепрово-
дов, оболочек кабелей, металлических конструкций, свай – почвен-
ная коррозия.  
Интенсивность почвенной коррозии зависит от агрессивно дейст-
вующих кислот, органических соединений и от деятельности бакте-
рий. Наиболее активными считаются торфянистые и болотистые поч-
вы, особенно под действием блуждающих токов, исходящих от элек-
троустановок, работающих на постоянном токе, трамваев, метро, 
электрических железных дорог. Блуждающие токи вызывают появле-
ние на металлических предметах (трубопроводах, кабелях, рельсах) 
участков входа и выхода постоянного тока, т. е. образование катод-
ных и анодных зон на металле (анодные зоны − места выхода тока − 
подвергаются коррозии). Блуждающие токи от источников перемен-
ного тока вызывают слабую коррозию изделий из стали и сильную у 
изделий из цветных металлов. 
Резко увеличивают коррозию ионы хлора, брома, йода. 
 
Методы защиты от коррозии 
Широко применяются следующие методы защиты металлических 
конструкций от коррозии. 
1. Защитные покрытия. 
2. Антикоррозионное легирование металла. 
3. Электрохимическая защита. 
4. Обработка коррозионной среды. 
5. Разработка и производство новых металлических конструкци-
онных материалов повышенной коррозионной устойчивости. 
Выбор одного из методов защиты основывается не только на 
технических соображениях, но и на экономических расчетах. Наибо-
лее дешевым и распространенным методом являются лакокрасочные 
покрытия. 
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Наличие пассивных пленок, образующихся в атмосфере на по-
верхности таких металлов, как алюминий, титан, хром, никель, значи-
тельно повышает их коррозионную стойкость. Защитная способность 
этих пленок зависит от плотности и электронной проводимости. Пас-
сивные пленки наносят искусственно на такие металлы, как алюми-
ний, железо (воронение железа), медь, магний. 
Такие искусственно созданные пленки имеют значительно боль-
шую толщину и обладают большей механической и противокоррози-
онной стойкостью. Широко используют жаростойкое легирование, т. е. 
введение в состав сплава компонентов, повышающих жаростойкость. 
Например, для повышения коррозионной стойкости стали в нее вводят 
легирующие элементы − хром, никель, титан, вольфрам, присутствие 
которых обеспечивает возникновение на поверхности сплошных пас-
сивных пленок. 
Для защиты от коррозии используют металлические покрытия. 
По характеру защитного действия различают анодные и катодные по-
крытия. К анодным покрытиям относятся такие покрытия, в которых 
покрывающий металл обладает в данной среде более отрицательным 
электродным потенциалом (оцинкованное железо). К катодным отно-
сятся покрытия из менее активных металлов (луженое железо, нике-
левое покрытие железа). 
Пока слой, покрывающий основной металл, полностью изолирует 
его от воздействия окружающей среды, принципиального различия 
между этими двумя видами покрытий нет. При нарушении целостно-
сти покрытия создаются совершенно различные условия. В порах 
цинкового покрытия на железе при образовании микрогальваноэле-
мента цинк является анодом, а железо − катодом. Цинк растворяется в 
электролите, а железо не будет разрушаться до тех пор, пока сохраня-
ется цинковое покрытие. Никелевое покрытие на железе − катодное. 
При образовании микрогальвоноэлемента железо выполняет роль 
анода и разрушается. 
Для защиты от коррозии в коррозионную среду вводят неболь-
шое количество добавок, или замедлителей коррозии (ингибиторов), 
которые в зависимости от среды разделяют на парофазные (или лету-
чие) и жидкофазные. В качестве жидкофазных ингибиторов для ней-
тральных растворов применяют в основном неорганические ингиби-
торы анионного типа (нитриты, хроматы, фосфаты). Их тормозящее 
действие сводится к образованию или оксидных пленок, или пленок 
труднорастворимых соединений, в результате которого потенциал 
сдвигается в область более положительных значений. Ингибиторами 
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кислотной коррозии, как правило, являются органические соедине-
ния, которые, абсорбируясь на поверхности металла, тормозят как 
анодный, так и катодный процесс. 
В агрессивных средах (морская вода, почва) применяют электро-
химический метод защиты. В промышленности часто применяют так 
называемую протекторную защиту. К стальной конструкции (корпус 
судна, трубопровод) присоединяют пластины цинка или цинка с алю-
минием. При этом образуется макрогальванический элемент, где роль 
анода выполняет цинк, а защищаемая конструкция становится като-
дом, коррозия конструкции вследствие сдвига потенциала уменьша-
ется или вообще прекращается. 
В других методах, называемых катодной защитой, аналогичный 
результат достигается присоединением защищаемого металла к отри-
цательному полюсу внешнего источника. 
Сравнительно легкопассивирующие металлы, такие, как титан, 
никель, нержавеющая сталь, можно защитить от коррозии, присоеди-
няя их к положительному полюсу генератора (так называемая анод-
ная защита). Анодную плотность тока доводят до величины, которая 
приводит к полной пассивации, в результате чего металл перестает 
растворяться. Этот метод применяют для защиты конструкции от 
коррозии в сильно агрессивных средах. 
 
Пример 1. Цинковую пластинку погрузили в раствор ее соли, где 
2Zn
C +  = 0,01 моль/л. Вычислить электродный потенциал цинкового 
электрода. 
Решение. Согласно уравнению Нернста: 
0,0590,762 lg0,01 0,762 0,059 0,821 B.
2
ϕ = − + = − − = −  
 
Пример 2. Составить схему гальванического элемента, в котором 
электродами являются кобальт и свинец, опущенные в растворы, где 
2 2Co Pb
1моль.C C+ += =  Какой металл служит анодом? Написать уравне- 
ние реакции, протекающей в элементе, и вычислить его ЭДС.  
Решение. Схема гальванического элемента 
(–) Co ∣ Co2+ ∥ Pb2+ ∣ Pb (+), 
где вертикальная черта обозначает поверхность раздела между ме-
таллом и раствором, а две черты – границу раздела двух жидких 
фаз (обычно это пористая перегородка или соединительная трубка,  
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заполненная раствором электролита). Кобальт имеет меньший по-
тенциал (–0,28 В) и является анодом, на котором протекает окисле-
ние. Свинец, потенциал которого равен –0,13 В, выступает в каче-
стве катода: 
на аноде: Co – 2е− = Co2+ – окисление; 
на катоде: Pb+2 + 2е− = Pb – восстановление. 
Для получения уравнения реакции, характеризующей работу 
данного гальванического элемента, необходимо суммировать уравне-
ния анодного и катодного процессов: 
Со + Рb2+ = Со2+ + Рb. 
Так как 2 2Co Pb 1C C+ += =  моль/л, то ЭДС элемента равна разности 
стандартных электродных потенциалов катода и анода: 
2 2Pb /Pb Co /Co
ЭДС 0,13 ( 0,28) 0,15 В.+ += ϕ − ϕ = − − − =D D  
 
Пример 3. Составить схему электролиза раствора хлорида меди (II) 
с угольными электродами. 
Решение. Раствор содержит ионы Сu2+ и С1–. При пропускании 
электрического тока ионы Сu2+ направляются к катоду, а ионы С1– –  
к аноду. Принимая от катода электроны, ионы Сu2+ восстанавливают-
ся до меди. Катод покрывается слоем меди. Ионы С1–, достигая ано-
да, отдают ему электроны и превращаются в молекулы С12. У анода 
выделяется хлор.  
Схема электролиза раствора СuС12. 
CuCl2 = Cu2+ + 2Cl– 
(–) Катод (+) Анод 
Сu2+, H2O 2Сl–, H2O 
Восстановление Окисление 
Сu2+ + 2е− = Сu 2Сl– – 2е− = Сl2 
 
Пример 4. Составить схему электролиза раствора сульфата натрия. 
Решение. Раствор содержит ионы Na+, SO42– и молекулы воды, 
находящиеся в равновесии с ионами H+ и OH–: H2O R  H+ + OH–. 
Поскольку ионы натрия – это ионы щелочного металла, т. е. на-
трий в ряду напряжения находится левее водорода, то у катода выде-
ляется Н2 из воды. Анионы SO42– содержат кислород, поэтому у анода 
в основном выделяется О2 из воды. В то же время у катода образуется 
 133
раствор щелочи NaOH, а у анода – раствор кислоты H2SO4. Схема 
электролиза раствора Na2SO4. 
Na2SO4 = 2Na+ + SO42– 
(–) Катод (+) Анод 
Na+, H2O SO42–, H2O 
Восстановление Окисление 
2H2O + 2е− = H2 + 2OH– 2H2O – 4е− = O2 + 4H+ 
Раствор у катода Раствор у анода 
Na+ + OH– = NaOH. SO42– + 2H+ = H2SO4. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ paáoòa № 8 
ÝËÅÊÒÐÎÕÈÌÈ×ÅÑÊÈÅ ÏÐÎÖÅÑÑÛ 
 
Oпыт 1. Bытecнeниe вoдopoдa из киcлoты мeтaллaми. 
B пять пpoбиpoк, coдepжaщиx пo 1–2 мл pacтвopa coлянoй киcлoты, 
пoмecтить: в пepвую – куcoчeк мaгния, вo втopую – цинкa, в тpeтью – 
мeди, в чeтвepтую – aлюминия, в пятую – жeлeзa. Чтo нaблюдaeтcя? 
Cдeлaть вывoд o pacпoлoжeнии этиx мeтaллoв в pяду cтaндapтныx 
элeктpoдныx пoтeнциaлoв. 
 
Oпыт 2. Bытecнeниe oдниx мeтaллoв дpугими из pacтвopoв coлeй. 
B пpoбиpки нaлить пo 1–2 мл pacтвopoв coлeй цинкa, жeлeзa (II), 
cвинцa, мeди и cepeбpa и oпуcтить в ниx пo куcoчку цинкa. Что пpoиcxo-
дит? Повтopить oпыт, зaмeнив цинк мeдью. Чтo нaблюдaeтcя? Haпиcaть 
уpaвнeния peaкций. Pacпoлoжить взятыe мeтaллы в pяд пo иx aктив-
нocти и cpaвнить cтaндapтныe элeктpoдныe пoтeнциaлы этиx мeтaллoв. 
 
Oпыт 3. Xимичecкиe peaкции пpи кoнтaктe мeтaллoв. 
B пpoбиpку c 1–2 мл paзбaвлeннoй cepнoй киcлoты пoмecтить 
куcoчeк цинкa. Чтo нaблюдaeтcя? Oпуcтить в pacтвop кислoты мeдную  
пpoвoлoку тaк, чтoбы oнa нe кacaлacь цинкa. Чтo пpoиcxoдит? Кoc-
нутьcя этoй пpoвoлoкoй цинкa. Чтo нaблюдaeтcя нa пoвepxнocти мe-
тaллoв? Oбъяcнить cущнocть пpoвeдeннoгo oпытa. 
 
Oпыт 4. Коррoзия мeтaллoв. 
а) Коррозия при контакте металлов.  
Ha кусочках мeди и цинкa зaкpeпить тoнкую жeлeзную пpoвoлo-
ку тaк, чтoбы между мeтaллaми был теcный кoнтaкт (мoжнo иcпoль-
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зoвaть кaнцeляpcкиe cкpeпки). Поместить эти мeтaллы в двe пpoбиpки 
c paзбaвлeннoй cepнoй киcлoтoй. Дoбaвить в кaждую пpoбиpку пo двe 
кaпли pacтвopa K3[Fe(CN)6] (peaктив нa иoн Fe2+). Чтo нaблюдaeтcя? 
Oбъяcнить прoцeccы, пpoиcxoдящиe в кaждoй пpoбиpкe. 
б) Bзaимoдeйcтвue oлoвa c кucлoтoй в пpucутcтвии иoнa Cu2+.  
B двe пpoбиpки нaлить пo 2–3 мл paзбaвлeннoй cepнoй киcлoты, 
в oдну из пpoбиpoк дoбaвить нecкoлькo кaпeль pacтвopa cульфaтa ме-
ди. B oбe пpoбиpки пoмecтить пo куcoчку oлoвa. B кaкoй из пpoбиpoк 
вoдopoд выдeляeтcя бoлee интeнcивнo и пoчeму? 
 
Oпыт 5. Гaльвaничecкий элeмент. 
Coбpaть гaльвaничecкий элeмeнт пo cxeмe (рис. 9.9). 
 
 
Рис. 9.9. Гальванический элемент: 
1 – цинкoвый электpoд; 2 – мeдный электpoд;  
3 – элeктpoлитичecкий ключ; 4 – pacтвop Nа2SO4 
 
B oдин cтaкaн нaлить 1 М рacтвop cульфaтa цинкa и пoмecтить 
цинкoвый элeктpoд, вo втopoй – 1 М pacтвop cульфaтa мeди и внecти 
мeдный элeктpoд. Coeдинить cтaкaны cтeкляннoй тpубкoй c pacтвo-
poм xлopидa кaлия. U-oбpaзную тpубку, выпoлняющую poль элeктpo-
лизepa, зaпoлнить pacтвopoм cульфaтa нaтpия, дoбaвив к нeму не-
cкoлькo кaпель фeнoлфтaлeинa. Опустить в эту трубку очищенные 
концы медных проводов, соединенных с цинковым и медным 
элeктpoдaми. Кaк мeняeтcя цвeт индикaтopa в U-oбpaзнoй тpубкe? 
Haпиcaть уpaвнeния xимичecких peaкций, пpoиcxoдящиx нa элeктpo-
дax гaльвaничecкoгo элeмeнтa. Кaкoй элeктpoд игpaeт poль aнoдa? 
Пpивecти cxeму элeктpoлизa pacтвopa cульфaтa нaтpия. 







Oпыт 6. Электpoлиз pacтвopa йoдидa кaлия. 
B U-oбpaзную тpубку нaлить pacтвop йoдидa кaлия, к кoтopoму дo-
бaвлeнo нecкoлькo кaпeль фeнoлфтaлeинa и кpaxмaльнoгo клeйcтepa. 
Oпуcтить в тpубку гpaфитoвыe элeктpoды и пpиcoeдинить иx к иcтoч-
нику пocтoяннoгo тoкa. Кaк мeняeтcя oкpacкa pacтвopoв у элeктpo-





1. Чтo нaзывaeтcя cтaндapтным элeктpoдным пoтeнциалoм мeтaллa? 
2. Кaк пocтpoeн pяд нaпpяжeний мeтaллoв? Кaкoй вывoд o вoc-
cтaнoвитeльныx cвoйcтвax мeтaллoв и иx иoнoв мoжнo cдeлaть 
иcxoдя из пoлoжeния мeтaллa в pяду нaпpяжeния? 
3. Cepeбpo нe вытecняeт вoдopoд из paзбaвлeнных киcлoт (пo-
чeму?). Oднaкo, ecли к cepeбpу, oпущеннoму в киcлoту, пpикoc-
нутьcя цинкoвoй пaлoчкoй, тo нa нeм нaчинaeтcя буpнoe выдeлeниe 
вoдopoдa. Oбъяcнить этo явлeниe. Кaкaя xимичecкaя peaкция пpи 
этoм пpoиcxoдит? 
4. Pacтвopяютcя ли в paзбaвленнoй coлянoй киcлoтe жeлeзo, pтуть, 
cepeбpo? 
5. Будeт ли peaгиpoвaть цинк c pacтвopaми xлopидa нaтpия, 
cульфaтa мeди, cульфaтa мaгния, нитpaтa pтути? 
6. Cocтaвить cxeмы двуx гaльвaничecкиx элeмeнтoв, в oднoм из 
кoтopыx никeль – кaтoд, a в дpугoм – aнoд. Haпиcaть уpaвнeния 
peaкций, пpoтeкaющиx пpи paбoтe этиx элeмeнтoв. 
7. Cocтaвить cxeмы элeктpoлизa вoдныx pacтвopoв AgNO3, KCl, 
Na2CO3 пpи угoльныx элeктpoдax. 
8. Чepeз pacтвopы NaCl и Na2SO4 пpoпуcкaли в тeчeниe нeкoтopo-
гo вpeмeни пocтoянный тoк. Измeнилocь ли oт этoгo кoличecтвo coли 
в тoм или дpугoм cлучae? Oтвeт мoтивиpoвaть, cocтaвив электpoнныe 
уpaвнeния пpoцeccoв, идущиx нa aнoдe и кaтoдe. 
9. Moжнo ли пoлучить любoй мeтaлл элeктpoлизoм вoднoгo pacт-
вopa eгo coли? Cocтaвить cxeмы элeктpoлизa вoдныx pacтвopoв CuSO4 
и NaCl пpи угoльныx элeктpoдax. 
10. Кaкиe пpoцeccы oкиcлeния-вoccтaнoвлeния пpoтeкaют нa кaтoдe 
и нa aнoдe пpи элeктpoлизe вoднoгo pacтвopa NiCl2, ecли aнoд: a) ни-
кeлeвый; б) угoльный? 
11. Пpи пpoпуcкaнии элeктpичecкoгo тoкa чepeз pacтвop CuSO4 за 
30 мин выдeлилacь мeдь мaccoй 1 г. Oпpeдeлить cилу тoкa. 
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12. Paccчитaть элeктpoxимичecкиe эквивaлeнты цинкa, cepeбpa. 
13. Cкoлькo вpeмeни нaдo прoпускать элeктpичеcкий тoк cилoй 
20 А чepез pacтвop киcлoты, чтoбы пoлучить вoдopoд oбъемoм 28 л, 
измepeнный пpи нopмaльных уcлoвияx? 
14. B кaкoм нaпpaвлeнии будут пеpeмeщaтьcя элeктpoны пo пpo-
волoкe, coединяющeй элeктpoды, в гaльвaничecкиx элeмeнтax, кoтo-
pыe cocтoят: a) из никeля и cepeбpa, oпущенныx в pacтвopы их coлeй;  
б) из мeди и pтути, пoгpужeнныx в pacтвopы иx coлeй? Haпиcaть 
уpавнeния peaкций, пpoтекaюшиx у элeктpoдoв в oбoиx элeмeнтax. 
15. Кaк пocтpoить гaльвaнический элeмент из cлeдующиx мaтe-
pиaлoв: цинк, pacтвop нитpaтa цинкa, pтуть, pacтвop нитpaтa pтути? 
Кaкиe xимичecкиe peaкции прoтeкaют при paбoтe этoгo элeментa? 
Oпpeдeлить cтaндapтную ЭДС дaннoгo гaльвaничecкoгo элeмeнтa. 
16. B чeм cущнocть элeктpoxимичecкoй кoppoзии мeтaллoв? Пo-
чему xимичеcки чиcтый цинк oчень мeдлeннo вытecняeт вoдopoд из 
киcлoт, a тexничecкий – интeнcивнo? 
17. Пpивеcти пpимepы и oбъяcнить cущнocть aнoднoй и кaтoднoй 
зaщиты метaллoв oт кoppoзии. B чeм зaключaeтcя пpинцип пpoтeк-
тopнoй зaщиты oт кoppoзии? 
18. Жeлeзныe дeтaли чacтo xpoмиpуют. Кaк влияeт этo пoкpытиe 
нa кoppoзиoнную уcтoйчивocть жeлeзныx издeлий. Кaкoe этo пoкpы-
тиe – aнoднoe или кaтoднoe? 
19. Кaк пpoтeкaeт кoppoзия, ecли cлoй никeля нa жeлeзe нapушeн? 
20. Жeлeзнaя тapa, иcпoльзуeмaя для тpaнcпopтиpoвки кoнцeн-
тpиpoвaннoй cepнoй киcлoты, пocлe ocвoбoждeния oт киcлoты быcтpo 
кoppoдиpуeт. Чeм этo мoжнo oбъяcнить? 
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10. ÊÎÌÏËÅÊÑÍÛÅ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
 
При кристаллизации из раствора, содержащего две соли, может 
образоваться соединение, называемое двойной солью. Например, 
если в растворе содержатся K2SO4 и Al2(SO4)3, то при кристаллиза-
ции образуется двойная соль KAl(SO4)2 ⋅ 12H2O. В растворе двой-
ные соли диссоциируют на те же самые ионы, из которых они обра-
зовались: 
KAl(SO4)2 = K++ Al3+ + 2SO42−. 
Однако очень часто при совместном присутствии двух солей об-
разуются вещества, при диссоциации которых получаются новые, бо-
лее сложные ионы, называемые комплексными ионами. Например, 
при реакции между KCl и PtCl4: 
2KCl + PtCl4 = K2[PtCl6], 
образующееся соединение диссоциирует в растворе с образованием 
комплексного иона [PtCl6]2− и двух ионов K+: 
K2[PtCl6] = 2K+ + [PtCl6]2−. 
Цианид калия KCN и цианид серебра AgCN, реагируя друг с дру-
гом, дают соединение, диссоциирующее с образованием комплексно-
го аниона [Ag(CN)2]−: 
KCN + AgCN = K[Ag(CN)2]; 
K[Ag(CN)2] = K+ + [Ag(CN)2]−. 
В состав комплексного аниона могут входить не только ионы, но 
и электронейтральные (полярные) молекулы, например NH3, H2O и 
др. В этом случае образуется комплексный катион. Например, если на 
хлорид серебра подействовать аммиаком: 
AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl, 
то полученное комплексное соединение диссоциирует по следующе-
му уравнению: 
[Ag(NH3)2]Cl = [Ag(NH3)2]+ + Cl−. 
Вещества, дающие при диссоциации комплексные ионы, называ-
ются комплексными соединениями. 
Комплексными называются соединения, в состав которых вхо-
дят комплексные ионы или нейтральные комплексы. Например: 
[Сu(NH3)2]SO4,     [Рt(NН3)6]Сl4,     K3[Fе(СN)6]. 
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В комплексном соединении, например, K3[Fе(СN)6] различают 
внешнюю сферу – ионы K+ и внутреннюю сферу, или комплексные 
ионы – [Fе(СN)6]3–. Комплексные ионы (комплексы) могут быть за-
ряжены положительно – комплексные катионы [Сu(NH3)2]2+, отрица-
тельно – комплексные анионы [Fе(СN)6]3– и существовать в виде ней-
тральных комплексов – [Pt(NH3)2Cl2]. Внутренняя сфера состоит из 
комплексообразователя, или центрального атома (Cu2+, Fe3+ и т. п.), и 
окружающих его лигандов (NH3, CN– и т. п.). В качестве комплексо-
образователя, как правило, выступают d-элементы. Лигандами могут 
быть или отрицательно заряженные ионы (CN–, Cl–, NO2– и т. п.), или 
полярные молекулы (NH3, H2O и т. п.). 
Для комплексных соединений существует понятие координаци-
онного числа, которое характеризует число одинарных химических 
связей, образуемых центральным атомом. В простейшем случае число 
лигандов, располагающихся вокруг комплексообразователя, опреде-
ляет его координационное число. Чаще всего его можно найти путем 
удвоения степени окисления центрального атома. Например, для Fe3+ 
координационное число равно шести, для Cu2+ – четырем. В ком-
плексном соединении K2[Cu(CN)4] центральным атомом является 
Cu2+, степень окисления его равна двум. Удваивая ее, получаем коор-
динационное число, равное четырем. 
Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов 
комплексообразователя и лигандов и противоположен по знаку заря-
ду внешней сферы. В качестве примера рассмотрим, какое комплекс-
ное соединение может образоваться при взаимодействии растворов 
KCN и NiSO4. В составе веществ, участвующих в реакции, ион Ni2+ 
является d-элементом и поэтому будет комплексообразователем. Ли-
гандами будут отрицательно заряженные ионы CN–. Так как степень 
окисления Ni2+ равна двум, удваивая ее, получаем координационное 
число, равное четырем. Поэтому записываем комплексный ион в виде 
[Ni(CN)4]2–, определяем его заряд как алгебраическую сумму зарядов 
центрального атома (+2) и лигандов (–1) 4⋅ , в итоге получаем –2. То-
гда окончательная формула комплексного иона будет  [Ni(CN)4]2–. 
Поскольку молекула должна быть электронейтральной, компенсиру-
ем заряд комплексного иона положительно заряженными ионами, в 
данном случае это будут ионы калия K+. Молекула комплексного со-
единения отвечает составу K2[Ni(CN)4]. 
Комплексные соединения диссоциируют на внешнюю и внутрен-
нюю сферы. Например,  
[Сu(NH3)2]SO4 = [Сu(NH3)2]2+ + SO42–. 
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Внутренняя сфера, включающая в себя комплексообразователь и 
лиганды, существует в растворе в виде слабодиссоциирующего ком-
плексного иона. Чтобы отметить эту особенность, комплексный ион 
заключают в квадратные скобки. В свою очередь ион [Сu(NH3)2]2+, 
хотя и в незначительной степени, диссоциирует на ион меди и моле-
кулы аммиака: 
[Сu(NH3)2]2+ R  Cu2+ + 4NH3. 
Равновесие процесса диссоциации комплексного соединения ко-
личественно характеризуется константой, которая называется кон-
стантой нестойкости комплексного иона и обозначается Kн. Напри-
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Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. 
 
Пример 1. Составить формулу соединения, которое образуется 
при взаимодействии KCN и AgCN. Написать молекулярные и ионно-
молекулярные уравнения реакций. 
Решение. При действии цианида калия на цианид серебра ком-
плексообразователем может быть ион серебра (как ион d-элемента). 
Поскольку лигандами могут быть ионы противоположного знака, то в 
состав внутренней сферы войдут цианид-ионы. Так как координацион-
ное число равно удвоенной степени окисления комплексообразователя, 
то состав внутренней сферы соответствует иону [Ag(CN)2]–. Заряд это-
го иона равен (+1) – 2 = –1, т. е. определяется как алгебраическая сум-
ма зарядов комплексообразователя и лигандов. Во внешней среде бу-
дет находиться катион калия, компенсирующий заряд внутренней сфе-
ры комплекса [Ag(CN)2]–. Соответствующие уравнения реакций: 
AgCN + KCN = K[Ag(CN)2]–; 
AgCN + CN– = [Ag(CN)2]–. 
 
Пример 2. Константа нестойкости [Ag(NH3)2]+  равна 1,0 ⋅ 10– 7, а 
[Ag(CN)2]–  – 1,0 ⋅ 10–21. Будет ли разрушаться комплекс [Ag(NH3)2]+NO3 
при действии на него раствора KCN? 
Решение. Напишем уравнения реакций: 
[Ag(NH3)2]+NO3 + 2KCN = K[Ag(CN)2]  + KNO3 + 2NH3; 
[Ag(NH3)2]+ + 2CN– = [Ag(CN)2]– + 2NH3. 
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Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный 
ион. Константа нестойкости [Ag(CN)2]– меньше, чем [Ag(NH3)2]+,  
поэтому реакция будет протекать в направлении образования более 
прочного иона [Ag(CN)2]–, и ион [Ag(NH3)2]+ под действием раство-





1. Приведены примеры комплексных соединений d-элементов: 
[Zn(OH2)4]Cl2, [Сr(NН3)3(ОН2)3]Сl3, [Рt(NН3)6]Сl4, K3[Fе(СN)6], 
K3[Cr(CN)6], K3[Со(NО2)6], Na[Ag(NO2)2]. Определить заряд ком-
плексного иона, степень окисления и координационное число ком-
плексообразователя. 
2. Составить формулы комплексных ионов хрома (III), если коор-
динационное число его равно шести, а лигандами являются молекулы 
H2О, NH3 и ионы F–, ОН–. 
3. Приведены формулы комплексных ионов: [Рt(NH3)4]2+, [PdCl4]2–, 
[Au(CN)2]–, [АuСl4]–, [Со(NН3)6]3+, [Со(NО2)6]3–. Определить степень 
окисления и координационное число комплексообразователя. 
4. Составить координационные формулы и написать уравнения 
диссоциации следующих комплексных соединений кобальта в водных 
растворах: CoCl3 · 6NH3; СоС13 · 5NН3 · Н2О; СоС13 · 5NН3; СоСl3 · 4NH3. 
Координационное число комплексообразователя равно 6. 
5. Чем объяснить, что при приливании к растворам хлорида цин-
ка и нитрата серебра раствора аммиака вначале образуется осадок, а 
при дальнейшем добавлении раствора аммиака он растворяется? 
Написать уравнения соответствующих реакций в молекулярном и 
ионно-молекулярном виде. 
6. Записать уравнения реакций взаимодействия амфотерного гид-
роксида хрома (III) с кислотами и щелочами с образованием ком-
плексных ионов Cr (III). 
7. Что называется константой нестойкости комплексного иона? 
Значения констант нестойкости ионов [Сu(NH3)2]2+ и [Сu(NH3)4]2+ 
соответственно равны 4,68 · 10–8 и 5,0 · 10–14. В каком из растворов 
при одинаковой молярной концентрации будет содержаться больше 
ионов меди? 
8. Не прибегая к числовым величинам, указать, какой из ком-
плексных ионов устойчивее: [Сd(NH3)4]2+ или [Cd(CN)4]2–. Чем это 
объясняется? 
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9. Чем объяснить растворение осадка бромида серебра в раство-
рах аммиака и тиосульфата натрия? Написать соответствующие реак-
ции в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 
10. Как объяснить, что при действии на раствор, содержащий 
комплексные ионы [Ag(CN)2]–, раствором хлорида натрия осадок не 
образуется, в то время как при действии на этот же раствор раствором 
сульфида натрия выпадает осадок сульфида серебра? Записать урав-
нения протекающих реакций. 
11. Объяснить механизм образования связи в комплексном ионе 
[Сr(NH3)6]3+ с позиций метода ВС. 
12. Написать выражения для констант нестойкости комплексных 
ионов [Ag(NH3)2]+, [Fе(СN)6]4–, [PtCl6]2–. Чему равны степень окисле-
ния и координационное число комплексообразователей в этих ионах? 
13. Константы нестойкости комплексных ионов [Ni(CN)4]2–, 
[Hg(CN)4]2–, [Cd(CN)4]2– – соответственно равны 1 · 10–31, 1 ⋅ 10–41,  
1,6 · 10–19. В каком растворе, содержащем эти ионы (при равной мо-
лярной концентрации), ионов CN– больше? Написать выражения для 
констант нестойкости указанных комплексных ионов. 
14. Написать выражения для констант нестойкости следующих 
комплексных ионов: [Ag(CN)2]–, [Ag(NH3)2]+, [Ag(SCN)2]–. Зная, что 
они соответственно равны 1,0 ⋅ 10–21; 1,0 ⋅ 10–7; 5,89 ⋅ 10–9, указать,  
в каком растворе, содержащем эти ионы (при равной молярной кон-
центрации), больше ионов Ag+. 
15. При прибавлении раствора KCN к раствору [Zn(NH3)4]SО4 
образуется растворимое комплексное соединение K2[Zn(CN)4]. На-
писать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения реакции. 
Константа нестойкости какого иона: [Zn(NH3)4]2+ или [Zn(CN)4]2–, 
больше? Почему? 
16. Написать уравнения диссоциации солей K3[Fe(CN)6] и 
NH4Fe(SO4)2 в водном растворе. К каждой из них прилили раствор 
щелочи. В каком случае выпадает осадок гидроксида железа? Напи-
сать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения реакций. Какие 
комплексные соединения называются двойными солями? 
17. Составить координационные формулы следующих комплекс-
ных соединений платины (+2), координационное число которой равно 
четырем: PtCl2 ⋅ 3NН3; PtCl2 ⋅ NH3 ⋅ KCl; РtСl2 ⋅ 2NН3. Написать урав-
нения диссоциации этих соединений в водных растворах. Какое из 
них является комплексным неэлектролитом? 
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11. ÎÁÙÈÅ ÑÂÎÉÑÒÂÀ ÌÅÒÀËËÎÂ 
 
 
Большинство химических элементов являются металлами и обладают 
рядом специфических свойств, что обусловлено особенностями строе-
ния атомов и положением в Периодической системе Д. И. Менделеева.  
Металлы при обыкновенной температуре – вещества твердые  
(за исключением ртути), с характерным металлическим блеском, хо-
рошей тепло- и электропроводностью. 
Атомы типичных металлов имеют на внешнем энергетическом 
уровне от 1 до 3 электронов, поэтому наиболее характерным химичес-
ким свойством металлов является способность их атомов легко отда-
вать свои валентные электроны, превращаясь в положительно за-
ряженные ионы. Свободные металлы являются восстановителями. 
С увеличением порядкового номера металлов одной и той же 
главной подгруппы увеличиваются радиусы атомов, что ведет  
к усилению металлических свойств, т. е. к возрастанию восстано-
вительной активности. У металлов одного и того же периода с уве-
личением порядкового номера наблюдается ослабление металли-
ческих свойств. 
Большинство металлов непосредственно реагирует с кислородом, 
образуя оксиды. Характер оксида зависит от проявляемой металлом 
степени окисления. Например, оксид марганца (II) Мn+2O имеет основ-
ной характер, диоксид Мn+4O2 – амфотерен, а двусемиоксид Мn2+7O7 
является ангидридом марганцовой кислоты (кислотным оксидом). 
Некоторые металлы, например цинк, алюминий и др., реагируют 
со щелочами, в результате чего образуются соли соответствующих 
очень слабых кислот и выделяется водород. 
 
Действие кислот на металлы 
Почти все металлы окисляются кислотами и превращаются в соли. 
Этот окислительно-восстановительный процесс зависит как от актив-
ности металла, так и от свойств и концентрации кислоты. 
При действии кислоты на металл роль окислителя играет либо 
ион водорода, либо неметалл, входящий в состав кислотного остатка 
кислородсодержащей кислоты. 
Соляная и разбавленная серная кислоты окисляют только те ме-
таллы, которые стоят в ряду напряжений до водорода, так как роль 
окислителя в этом случае играют ионы водорода, восстанавливаю-
щиеся до атомов.  
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Концентрированная серная кислота окисляет при нагревании 
почти все металлы (не окисляются золото, платина и некоторые ред-
кие металлы). В этом случае окислителем является сера со степенью 
окисления +6, которая, в зависимости от металла, может восстанавли-
ваться до SO2 (малоактивными металлами), до свободной серы и даже 
до S–2 (активными металлами). 
Азотная кислота как концентрированная, так и разбавленная, окис-
ляет почти все металлы, причем водород, как правило, не выделяется 
даже в случае разбавленной кислоты (в отличие от серной кислоты), 
так как окислителем является азот со степенью окисления w = +5. 
Концентрированная азотная кислота восстанавливается неактив-
ными металлами до NO2. Разбавленная кислота восстанавливается 
малоактивными металлами (например, Сu, Рb) до NO, а более актив-
ными металлами (например, Fe, Zn) – до N2O. Продуктом восстанов-
ления очень разбавленной кислоты является аммиак NH3, образую-
щий c избытком кислоты  аммонийную соль NH4NO3. 
Алюминий, железо и хром при действии на них концентрирован-
ной азотной кислоты становятся «пассивными». Покрываясь тонкой 
пленкой оксида, они перестают после этого подвергаться действию не 
только концентрированных, но и разбавленных кислот. 
 
Действие щелочей на металлы 
Некоторые металлы (цинк, алюминий, олово, свинец, хром) 
подвергаются действию раствора щелочи, в результате чего обра-
зуются соли очень слабых кислот (цинковой, метаалюминиевой и др.) 
с выделением свободного водорода. Следует отметить, что образо-
вание водорода является результатом взаимодействия атомов метал-
ла с ионами водорода воды, а не водорода, входящего в состав ще-
лочи, например: 
                               2е– 
Zn + 2H2О = Zn(OH)2↓ + H2↑. 
В отсутствии щелочи образующийся гидроксид цинка Zn(OH)2 
как труднорастворимое соединение покрывает поверхность металла и 
процесс прекращается. По этой причине указанные выше металлы не 
растворяются в воде. 
Роль щелочи заключается в растворении гидроксида, защищаю-
щего металл при соприкосновении с водой (Zn(OH)2  ≡ H2ZnО2): 
H2ZnО2 + 2NaOH = Na2ZnО2 + 2Н2О . 
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Взаимодействие с кислородом 
Почти все металлы непосредственно взаимодействуют с кисло-
родом, образуя оксиды. 
Оксиды большинства металлов с постоянной степенью окисле-
ния, например Li2О, CaO, MgO и другие, имеют основной характер. 
Некоторые металлы с постоянной степенью окисления (Zn, Al) обра-
зуют так называемые амфотерные оксиды, которые ведут себя по от-
ношению к кислотам как основные оксиды, а по отношению к щело-
чам – как кислотные. 
ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2О – проявление основных свойств. 
ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O – проявление кислотных свойств. 
Металлы, обладающие переменной степенью окисления, образуют 
несколько оксидов, характер которых зависит от степени окисления 
металла: низшие оксиды имеют основной характер, средние – амфо-
терный, а высшие, в большинстве случаев, проявляют кислотные свой-
ства. Например: Сr+2О – основной оксид; Сr2+3O3 – амфотерный оксид; 
Сr+6O3 – кислотный оксид. 
Аналогично, с повышением степени окисления металла свойства 
гидроксидов изменяются от основных через амфотерные к кислотным. 
Например: Fe+2(OH)2 – основной гидроксид; Fe+3(OH)3 – амфотерный 
гидроксид; H2Fe+6O4 – кислотный гидроксид. 
Если металл образует только одно соединение с кислородом, то 
это соединение называется оксидом, например СаО – оксид кальция. 
Если металл образует два оксида, то оксид с меньшим содержанием 
кислорода может называться закисью, а с большим содержанием ки-
слорода – окисью; например FeO – закись железа, Fe2O3 – окись желе-
за. Кислотные оксиды металлов называются ангидридами соответст-
вующих кислот, например СrO3 – хромовый ангидрид. 
Оксиды щелочных и щелочноземельных металлов непосредствен-
но соединяются с водой, образуя растворимые в воде гидроксиды ос-
новного характера – щелочи. 
Основные оксиды других металлов с водой непосредственно не 
соединяются. Их гидраты (труднорастворимые основания) получают-
ся действием щелочи на растворы солей. 
Кислотным оксидам металлов соответствуют гидроксиды кислот-
ного характера – кислородсодержащие кислоты, например, хромово-
му ангидриду СrO3 соответствует хромовая кислота Н2СrO4, марган-
цовому ангидриду Мn2O7 – марганцовая кислота НМnO4 и т. д. 
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Существуют гидроксиды, которые диссоциируют в водных рас-
творах одновременно по двум направлениям: 
ROH R  R+ + OH–; 
ROH R  H+ + RO–. 
Такие гидроксиды называются амфотерными. Амфотерные гид-
роксиды труднорастворимы в воде. 
На практике характер гидроксидов, т. е. их принадлежность к то-
му или другому классу, устанавливается или при помощи индикатора, 
если гидроксиды растворимы в воде (растворимые кислоты, щелочи), 
или по их отношению к кислотам и щелочам. Гидроксиды кислотного 
характера растворяются в щелочах, но не растворяются в кислотах. 
Гидроксиды основного характера растворяются в кислотах, но не рас-
творяются в щелочах. Амфотерные гидроксиды растворяются и в ки-
слотах, и в щелочах, например: 
Sn(OH)2 + 2HCl  = SnCl2 + 2H2O; 
H2SnO2 + 2NaOH = Na2SnO2 + 2H2O; 
или в ионно-молекулярной форме: 
Sn(ОН)2 + 2Н+ = Sn2+ + 2H2O; 
H2SnO2 + 2OН– = SnO22– + 2H2O. 
Химические свойства гидроксида зависят: от величины радиуса 
иона металла, от заряда этого иона и от количества электронов во 
внешнем электронном слое иона. Если заряды ионов металлов, а так-
же количество электронов в наружном слое одинаковы, то увеличе-
ние радиуса сопровождается усилением основных свойств гидро-
ксида. Так, например, из металлов главной подгруппы второй группы 
наибольший радиус имеет ион Rа2+, поэтому основные свойства вы-
ражены наиболее сильно у Ra(ОН)2. 
Порядковый номер 12 20 38 56 
Ион Mg2+ Са2+ Sr2+ Ва2+ 
Радиус, нм 0,072 0,100 0,118 0,135 
При равных или близких по величине радиусах ионов металлов и 
одинаковом количестве электронов во внешнем слое повышение за-
ряда иона ведет к ослаблению основных свойств гидроксида. Напри-
мер, гидроксид иттрия Y(OH)3 является более слабым основанием, 
чем гидроксид кальция, хотя радиусы их ионов и строение внешнего 
электронного слоя одинаковы. 
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Прочность различных гидроксидов в отношении разложения 
на оксид и воду различна. Например, гидроксиды щелочных ме-
таллов очень устойчивы при высокой температуре, а гидроксид 
меди Сu(ОН)2 разлагается уже при слабом нагревании даже в при-
сутствии воды. 
Серебро и ртуть практически не образуют гидроксидов, при дей-
ствии щелочей на растворы их солей образуются оксиды и вода. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 9  
ÙÅËÎ×ÍÛÅ ÌÅÒÀËËÛ È ÈÕ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Действие воды на щелочные металлы. 
1. Получить у лаборанта кусочек натрия. Обратить внимание на 
быстрое потускнение свежего среза. С помощью фильтровальной бу-
маги удалить с поверхности натрия керосин. Поместить натрий в ста-
кан с водой и тотчас же прикрыть его стеклом, так как при реакции 
натрия с водой возможно разбрызгивание. 
2. То же проделать с металлическим калием. Калий реагирует  
с водой значительно энергичнее, поэтому при работе с ним необхо-
димо быть особенно осторожным: брать маленький кусочек металла, 
а реакционный стакан сейчас же закрывать стеклом. 
По окончании опытов исследовать индикатором реакцию полу-
ченных растворов. Написать уравнения реакций взаимодействия на-
трия и калия с водой. 
 
Опыт 2. Получение малорастворимых солей калия и натрия. 
1. К раствору хлорида или нитрата калия прилить раствор кисло-
го виннокислого натрия. Если осадок сразу не выпадает, то потереть 
стенки пробирки стеклянной палочкой. Написать уравнение реакции 
в молекулярной и ионно-молекулярной формах. 
2. К раствору хлорида или нитрата натрия добавить насыщенный 
раствор кислого пиросурьмянокислого калия. Трение стеклянной па-
лочкой о стенки пробирки ускорит появление осадка. Написать урав-
нение реакции в молекулярной и ионно-молекулярной формах. 
 
Опыт 3. Взаимодействие пероксида натрия с водой. 
В пробирку с 3–4 мл воды всыпать немного Na2O2 и опустить ту-
да тлеющую лучинку (не касаться поверхности жидкости). Какой газ 
выделяется? Составить уравнение реакции. 
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Опыт 4. Окрашивание пламени солями натрия и калия. 
Платиновую или нихромовую проволоку промыть соляной ки-
слотой, налитой в пробирку, и прокаливать до полного исчезновения 
окрашивания пламени. Эту операцию проделать несколько раз. 
В одну пробирку налить раствор летучей соли калия, в другую – 
натрия. Очищенную проволоку погрузить в раствор соли калия, затем 
вынуть и внести в нижнюю часть пламени горелки. Наблюдать фио-
летовую окраску пламени. Очистить проволоку повторными промы-
ваниями и прокаливанием и проделать аналогичный опыт с солью на-





1. Какие элементы входят в группу щелочных металлов? 
2. Почему металлы главной подгруппы первой группы называют-
ся щелочными? 
3. Составить электронные формулы атомов лития, натрия и ка-
лия. Объяснить причину сходства их свойств. 
4. Какие соединения натрия и калия наиболее распространены  
в природе? 
5. Каким образом получают натрий и калий в технике? 
6. Можно ли получить металлические натрий и калий электроли-
зом водных растворов их солей? 
7. Перечислить физические и химические свойства натрия и калия. 
8. Как хранят металлический натрий в лаборатории? 
9. Какой из щелочных металлов более активен: натрий или ка-
лий? Почему? 
10. Какие вещества образуются при горении Na и K на воздухе? 
11. Что такое пероксиды и каковы их свойства? 
12. Написать уравнение реакции взаимодействия натрия с водой. 
13. Как получают гидроксид натрия в технике? Где он применяется? 
14. Почему щелочи хранят в плотно закупоренных банках? 
15. Каким способом получают соду? Написать уравнения реакций. 
16. Что такое каустическая, кальцинированная, кристаллическая 
и питьевая сода? 
17. Где применяют соли калия? 
18. Какая масса металлического натрия и хлора получится при 
электролизе хлорида натрия массой 1 кг?  
19. Вычислить массовую долю калия в сильвините, содержащем 
57% чистого хлорида калия. 
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20. Какая масса кальцинированной соды и углекислого газа полу-
чится при нагревании гидрокарбоната натрия массой 0,1 кг (н. у.)? 
21. Какова молярная концентрация 20%-ного раствора гидрокси-
да натрия (плотность 1,22 г/см3)? 
22. При выпаривании 16%-ного раствора гидроксида натрия из 
раствора массой 1 кг удалена вода массой 0,2 кг. Какова массовая до-
ля гидроксида натрия в растворе после выпаривания? 
23. Раствор карбоната натрия, содержащий кальцинированную 
соду массой 26,5 г и воду массой 100 г, обрабатывался медленным 
током углекислого газа до тех пор, пока не прекратилось его дейст-
вие. Написать уравнение реакции и вычислить, какая масса гидрокар-
боната натрия выделится из раствора, если растворимость его при 
температуре опыта равна 8 г в 100 г воды. 
24. Чем отличается электролиз расплавленного гидроксида на-
трия от электролиза его раствора? Какие вещества и в каком количе-
стве выделяются у электродов, если через расплавленный гидроксид 
натрия пропускать ток силой 5 А в течение 6 ч 40 мин? 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 10  
ÑÂÎÉÑÒÂÀ ÌÀÃÍÈß  
È ÙÅËÎ×ÍÎÇÅÌÅËÜÍÛÕ ÌÅÒÀËËÎÂ 
 
Опыт 1. Восстановительные свойства магния и кальция. 
В одну пробирку налить 2–3 мл воды, в другую – столько же  
2 н. раствора соляной кислоты. В каждую пробирку поместить по ку-
сочку магния. Взаимодействует ли магний с холодной водой? Нагреть 
эту пробирку. Что наблюдается? 
Такой же опыт проделать, взяв вместо магния металлический 
кальций. Одинаково ли ведут себя эти металлы? Объяснить явления и 
написать уравнения реакций. 
 
Опыт 2. Свойства гидроксидов и солей магния, кальция, строн-
ция и бария. 
1. На растворы нитратов или хлоридов магния, кальция, стронция 
и бария подействовать раствором гидроксида натрия, наливая в про-
бирки по 2–3 мл каждого раствора. Что происходит? Написать урав-
нения реакций. 
2. В шесть пробирок налить по 2–3 мл растворов солей кальция, 
стронция, бария так, чтобы каждый раствор был в двух пробирках.  
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В первый ряд пробирок прилить по 5 мл раствора Na2SO4, во второй 
по 5 мл раствора Na2CO3. Что происходит?  
Прокипятить растворы, где образовались углекислые соли. Что 
происходит?  
Дав отстояться осадкам в первом и втором рядах пробирок, подей-
ствовать на них соляной кислотой. Записать, что при этом происходит. 
 
Опыт 3. Окрашивание пламени газовой горелки. 
Платиновую проволоку (предварительно прокаленную в пламе-
ни) смочить раствором летучей соли кальция и внести в бесцветное 
пламя горелки. В какой цвет оно окрашивается? 
Проделать аналогичные опыты с солями стронция и бария. Пла-
тиновую проволоку перед каждым опытом промывать соляной кисло-
той и прокаливать в пламени горелки. 
 
Опыт 4. Жесткость воды и ее устранение. 
1. В пробирку насыпать немного MgCO3 и CaCO3. До 1/2 пробир-
ки налить воды и взболтать в ней смесь этих двух солей. Из аппарата 
Киппа пропустить углекислый газ до полного растворения солей. На-
писать уравнения реакций. 
Полученную жесткую воду оставить для следующего опыта. 
2. Взять четыре пробирки, в одну налить дистиллированной воды, 
в остальные три – полученную в предыдущем опыте жесткую воду. 
В пробирку № 1 с дистиллированной водой приливать по каплям 
при помощи пипетки мыльный раствор, встряхивая пробирку после 
каждой капли, до получения постоянной пены. Записать, сколько ка-
пель мыльного раствора потребовалось для этого.  
То же самое проделать с пробиркой № 2, в которой находится 
жесткая вода. Обратить внимание на осадок, появляющийся на стен-
ках пробирки. Объяснить, почему для жесткой воды нужно больше 
капель мыльного раствора. 
В пробирку № 3 с жесткой водой добавлять, все время взбалты-
вая, по каплям известковую воду до появления неисчезающей мути. 
Прилить, как и в первые две пробирки, мыльный раствор и заметить 
количество капель. 
Пробирку № 4 с жесткой водой прокипятить, после чего опреде-
лить, сколько капель мыльного раствора требуется для образования 
постоянной пены (как в предыдущем опыте). 
Полученные результаты записать в виде таблицы, сопоставить их 
и сделать выводы. 
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Форма записи 
Количество капель мыльного раствора Пробирка 
 № 1 № 2 № 3 № 4 
     
 
3. В пробирку налить 2–3 мл раствора сульфата магния и доба-
вить 1–2 мл раствора соды. Что наблюдается? Написать уравнение 
реакции. 
4. В пробирку налить гипсовой воды (насыщенный раствор CaSO4) 
и умягчить ее добавлением небольшого количества фосфата натрия. 





1. Какие элементы относятся к щелочноземельным металлам? 
2. Чем отличаются щелочноземельные металлы от щелочных? 
3. Написать электронные формулы атомов кальция и стронция. 
4. В виде каких соединений встречается кальций в природе? 
5. Как получают металлический кальций в технике? 
6. Как получают щелочноземельные металлы и магний? 
7. Написать уравнение реакции взаимодействия кальция с водой. 
8. Что такое негашеная известь и как ее получают? 
9. Что такое гашеная известь? 
10. Что называется известковой водой, гипсовой водой, барито-
вой водой? Для чего они применяются? 
11. Чем объясняется затвердевание на воздухе известкового рас-
твора, применяемого при кирпичной кладке? 
12. Присутствие каких солей в природной воде обусловливает ее 
жесткость? 
13. Как устраняется временная жесткость воды? 
14. Какими способами можно устранить постоянную жесткость? 
Написать уравнение реакций. 
15. Какой объем ацетилена (н. у.) получится при взаимодействии 
карбида кальция массой 12,8 г с водой? 
16. Какая масса гидрокарбоната кальция образуется при взаимо-
действии CO2 объемом 488 мл при давлении 104 кПа и температуре 
17 °C с раствором гидроксида кальция? 
17. При взаимодействии двухвалентного металла массой 10 г с во-
дой выделился водород объемом 5,6 л (н. у.). Назвать металл. 
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18. Какую массу CaCO3 надо взять, чтобы при прокаливании по-
лучить CO2 объемом 3 л при 101,3 кПа и 0 °C? 
19. Какая масса сульфата натрия необходима для получения 
сульфата бария массой 5 кг? 
20. Какая масса гидрокарбоната кальция содержится в воде объе-
мом 10 л, временная жесткость которой 5 мэкв/л? 
21. Какую массу гидроксида кальция надо прибавить к воде объ-
емом 5 л, чтобы устранить ее временную жесткость, равную 3 мэкв/л? 
22. В медицине применяется 10%-ный раствор хлорида кальция. 
Какая масса кристаллогидрата CaCl2 · 6H2O необходима для приготов-
ления раствора массой 300 г? 
23. Жесткость воды 2,8 мэкв/л. Какую массу соды надо прибавить 
к воде объемом 5 л для устранения ее жесткости? 
24. Как отличить: а) оксид кальция от его гидроксида; б) гидро-
ксид кальция от мела? 
25. На титрование воды объемом 100 мл пошло 5 мл 0,1 н. рас-
твора соляной кислоты. Какова жесткость воды? 
26. Какая масса соды потребуется для устранения жесткости во-
ды объемом 500 л, насыщенной сульфатом кальция, если раствори-
мость последнего 1,033 г/л? 
27. Какая масса 10%-ной соляной кислоты расходуется на рас-
творение доломита CaCO3 · MgCO3 массой 18,4 г? 
28. При взаимодействии магния с раствором, содержащим 486 г 
галогеноводорода, образовалось соль массой 552 г. Определите моле-
кулярную формулу галогеноводорода.  




Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 11  
ÀËÞÌÈÍÈÉ È ÅÃÎ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Свойства металлического алюминия. 
а) Действие воды на алюминий.  
В пробирку с 2–3 мл дистиллированной воды поместить кусочек 
алюминия. Что наблюдается? Нагреть воду до кипения. Происходит 
ли реакция? 
б) Взаимодействие алюминия с разбавленными кислотами.  
В три пробирки налить по 1–2 мл разбавленных соляной, серной 
и азотной кислот, внести по кусочку алюминия. Что наблюдается? 
Написать уравнения реакций. 
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в) Взаимодействие алюминия с концентрированными кислотами.  
В две пробирки поместить по кусочку алюминия. В первую про-
бирку добавить 1–2 мл концентрированной серной кислоты, во вто-
рую – такое же количество концентрированной азотной кислоты. 
Протекают ли реакции при комнатной температуре? Нагреть раство-
ры. Что происходит? Написать уравнения реакций. 
г) Взаимодействие алюминия со щелочью.  
В пробирку внести кусочек алюминия и прилить 1–2 мл раствора 
щелочи. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 2. Получение и свойства гидроксида алюминия. 
В две пробирки налить 1–2 мл раствора соли алюминия и добавлять 
по каплям раствор щелочи до образования осадка. В первой пробирке на 
осадок подействовать разбавленной соляной кислотой, во второй – рас-
твором гидроксида натрия. Что наблюдается? Написать молекулярные и 
ионно-молекулярные уравнения реакций получения гидроксида алюми-
ния. Дать схему равновесия диссоциации гидроксида алюминия. Как 
смещается равновесие диссоциации гидроксида алюминия при добавле-
нии кислоты? Щелочи? Составить молекулярные и ионно-молекулярные 
уравнения взаимодействия гидроксида алюминия с кислотой и щелочью. 
 
Опыт 3. Гидролиз соединений алюминия. 
В две пробирки налить по 1–2 мл нейтрального раствора лакмоида. 
В первую пробирку внести несколько кристаллов сульфата алюминия, 
а во вторую – хлорида алюминия. Как изменяется окраска лакмоида? 





1. Из каких природных соединений получают металлический 
алюминий? Написать уравнения процессов, происходящих при элек-
тролизе у анода и катода при получении алюминия. 
2. Привести примеры реакций, в которых алюминий является вос-
становителем. 
3. При сжигании алюминия массой 3 г в кислороде выделяется 
91,12 кДж теплоты. Определить теплоту образования Al2O3. 
4. Каков состав алюмоаммонийных квасцов? Как получить из них 
аммиак, гидроксид алюминия, сульфат бария, алюминат натрия? На-
писать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций. 
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5. Написать уравнения реакций взаимодействия алюминия с раз-
бавленной серной кислотой и гидроксидом натрия. Идентичны ли 
объемы выделившегося водорода при действии на одинаковую навес-
ку алюминия избытка этих растворов? 
6. Дать графическое изображение формул гидроксида алюминия 
и метаалюмината кальция. 
7. Какой из растворов нельзя кипятить в алюминиевом сосуде: 
сульфат натрия, соду или хлорид калия? 
8. Почему алюминий не вытесняет водород из воды, но вытесняет 
его из растворов щелочей? 
9. Написать уравнения реакций взаимодействия оксида алюминия 
с азотной кислотой и гидроксидом калия. 
10. Как экспериментально убедиться в амфотерности гидроксида 
алюминия? Написать уравнения реакций. 
11. Как получить из нитрата алюминия алюминат натрия? Напи-
сать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций. 
12. Что образуется при действии избытка кислоты на раствор 
алюмината калия? 
13. Как объяснить растворение алюминия в растворе хлорида 
алюминия. 
14. Какой процесс называется алюмотермией? Что представляет 
собой термит? Написать уравнение реакции, на которой основано 
применение термита. 
15. Одинаковые ли объемы водорода (н. у.) выделяются при дей-
ствии на алюминий растворов, содержащих: а) соляную кислоту мас-
сой 10 г; б) гидроксид калия массой 10 г? 
16. Какой объем 2 н. раствора аммиака необходим для того, что-
бы полностью осадить алюминий из 3 н. раствора хлорида алюминия 
объемом 500 мл? 
17. Определить массовые доли меди и алюминия в смеси, если 
при обработке смеси массой 1 г избытком соляной кислоты выделил-
ся водород объемом 0,56 л (н. у.). 
18. Какой объем 20%-ного раствора NaOH (плотность 1,22 г/см3) 
потребуется для растворения алюминия массой 9 г? Какой объем во-
дорода (н. у.) выделится при этой реакции? 
19. При обработке раствором гидроксида калия смеси алюминия  
с его оксидом массой 31,2 г выделился газ объемом 13,44 л. Определить 
массовую долю алюминия в смеси. Какой объем 12%-ного раствора 
KOH (плотность 1,11 г/см3) вступит в реакцию со смесью массой 31,2 г? 
20. Как из алюмокалиевых квасцов можно получить: а) гидроксид 
алюминия; б) алюминат калия; в) сульфат бария? 
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21. Какая масса металлического алюминия образуется из Al2O3 
массой 1000 кг при электролизе его расплава? 
22. Определите число нитрат-ионов в растворе нитрата алюминия 
массой 213 г с массовой долей растворенного вещества, равной 10%. 
23. Из раствора сульфата алюминия массой 20 г выделили оксид 
алюминия массой 1,19 г. Вычислить массовую долю Al2(SO4)3 в растворе. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 12  
ÕÐÎÌ È ÅÃÎ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Взаимодействие хрома с кислотами. 
В две пробирки налить по 1–2 мл растворов соляной и серной ки-
слот, всыпать шпателем немного порошкообразного хрома и нагреть 
смеси. Что наблюдается? Составить уравнения реакций. 
 
Опыт 2. Получение и свойства гидроксида хрома (III). 
В пробирку налить 1–2 мл раствора сульфата хрома (III), добавлять 
по каплям, перемешивая, 2 н. раствор гидроксида натрия до образования 
осадка. Осадок разделить на две пробирки. В одну пробирку прибавить 
раствор серной кислоты, в другую – щелочи. Что наблюдается? Напи-
сать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций получе-
ния гидроксида хрома (III) и его взаимодействия с кислотой и щелочью. 
 
Опыт 3. Переход хромата калия в бихромат в зависимости от ре-
акции среды. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора хромата калия K2CrO4 и при-
бавить 1–2 мл раствора серной кислоты. Как меняется цвет раствора? 
К полученному раствору добавить 2–3 мл раствора щелочи. Что на-
блюдается? Написать уравнения происходящих реакций в молеку-
лярном и ионно-молекулярном виде. 
 
Опыт 4. Получение малорастворимых хроматов. 
В одну пробирку налить 1–2 мл раствора хромата калия, в другую – 
такое же количество бихромата калия. В каждую пробирку доба-
вить 2–3 капли раствора нитрата серебра. Что наблюдается? Написать 
уравнения реакций. 
 
Опыт 5. Окислительные свойства бихроматов. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора бихромата калия, добавить  
1–2 мл раствора серной кислоты (для создания кислой среды) и при-
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лить 1–2 мл раствора сульфита натрия. Как изменяется цвет раствора? 





1. Распределить электроны по энергетическим уровням и подуров-
ням атома хрома. 
2. Какие оксиды и гидроксиды образуют хром? 
3. Определить степень окисления хрома в следующих соединени-
ях: Cr2O3, BaCrO4, Cr2(SO4)3, Fe(CrO2)2, CaCr2O7. Дать графическое 
изображение формул этих соединений. 
4. Написать молекулярные и ионно-молекулярные реакции, ха-
рактеризующие свойства Cr2O3. 
5. Написать схему равновесия диссоциации гидроксида хрома (III). 
Как смещается данное равновесие диссоциации гидроксида хрома 
при добавлении кислоты? Щелочи? 
6. Написать уравнения реакций взаимодействия гидроксида хро-
ма (III) с соляной кислотой и гидроксидом натрия. Назвать получен-
ные при этом соединения хрома. 
7. Как получить из оксида хрома (III): а) метахромит калия; б) хро-
мат калия? Написать уравнения реакций. 
8. Написать уравнения реакций перехода: а) сульфата хрома (III) 
в бихромат калия; б) хромата калия в хлорид хрома; в) дихромата ка-
лия в хромат калия; г) бихромата калия в хромит калия. 
9. Как из руды состава FeO · Cr2O3 получить бихромат калия? 
10. При взаимодействии йодида калия в кислой среде с K2Cr2O7 
израсходован 0,1 М раствор дихромата калия объемом 300 мл. Какая 
масса йода выделилась в результате этой реакции? 
11. Какой объем хлора (н. у.) выделяется при взаимодействии би-
хромата калия массой 1,47 г с избытком концентрированной соляной 
кислоты? 
12. Определить массовую долю примесей в техническом хроме, 
если при действии избытка соляной кислоты на этот металл массой 
5,3 г выделился водород объемом 2,24 л (н. у.). 
13. Какая масса хромата серебра образуется при действии раство-
ра AgNO3 на 0,5 М раствор хромата калия объемом 0,02 л? 
14. Выпадет ли осадок при добавлении 10%-ного раствора гид-
роксида натрия массой 200 г к 1 М раствору сульфата хрома (III) 
объемом 0,05 л? 
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15. Какая масса алюминия необходима для восстановления хрома 
алюмотермическим методом из технического препарата оксида хро-
ма (III) массой 1 кг, содержащего 5 массовых долей примесей? 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 13 
ÆÅËÅÇÎ È ÅÃÎ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Действие кислот на железо. 
В три пробирки налить по 1–2 мл разбавленных соляной, серной 
и азотной кислот. Поместить в каждую пробирку немного железных 
опилок. Что наблюдается?  
Повторить опыт, используя концентрированные серную и азотную 
кислоты. Взаимодействует ли железо с концентрированной серной ки-
слотой при комнатной температуре? Нагреть растворы в пробирках. 
Написать уравнения реакций, указав окислитель и восстановитель. 
 
Опыт 2. Вытеснение железом некоторых металлов из растворов 
их солей. 
В три пробирки налить по 1–2 мл растворов хлорида олова (II), 
хлорида цинка и сульфата меди (II). В каждую пробирку поместить 
кусочек железа. Что наблюдается? Дать объяснение с учетом стан-
дартных электродных потенциалов металлов. 
 
Опыт 3. Восстановительные свойства иона Fe2+. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора перманганата калия, добавить 
столько же раствора серной кислоты (для создания кислой среды) и 
всыпать шпателем несколько кристаллов сульфата железа (II). Получен-
ный раствор нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 4. Получение гидроксида железа (II) и его окисление ки-
слородом воздуха. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора сульфата железа (II) и до-
бавить такой же объем щелочи. Как окрашен выпавший осадок?  
Как изменяется цвет осадка на воздухе? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 5. Свойства водных растворов солей железа. 
В две пробирки налить по 1–2 мл растворов сульфата железа (II) 
и сульфата железа (III), добавить такие же объемы раствора сульфида 
натрия. Что наблюдается? Написать уравнения реакций. 
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Опыт 6. Получение гидроксида железа (III). 
В пробирку налить 1–2 мл раствора сульфата железа (III) или 
хлорида железа (III), добавить столько же щелочи. Что происходит? 
Написать уравнение реакции. Разделить выпавший осадок на две про-
бирки. В одну пробирку прилить раствор соляной кислоты, во вто-
рую – щелочи. Что наблюдается? Сделать вывод о кислотно-основ-
ных свойствах гидроксида железа. 
 
Опыт 7. Окислительные свойства иона Fe3+. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора хлорида железа (III), доба-
вить 1–2 мл раствора йодида калия. Что наблюдается? Написать 
уравнение реакции. 
 
Опыт 8. Характерные реакции на ион Fe3+. 
1. В пробирку налить 1–2 мл раствора хлорида железа (III), добавить 
несколько капель роданида калия (или аммония). Что наблюдается? 
Повторить опыт, используя вместо хлорида железа (III) раствор 
сульфата железа (II). Что происходит? Написать уравнение реакции. 
2. В пробирку налить 1–2 мл хлорида железа (III), добавить рас-
твор желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6]. Что наблюдается? Написать 
уравнения реакций. 
 
Опыт 9. Открытие ионов Fe2+. 
В 1–2 мл дистиллированной воды растворить несколько кристал-
лов сульфата железа (II), добавить раствор красной кровяной соли 
K3[Fe(CN)6]. Что происходит? Написать уравнение реакции. Прове-






1. Каков состав важнейших руд железа? Рассчитать массовую до-
лю железа в каждой из руд в отдельности. 
2. Почему в домне нельзя получить чистое железо? 
3. Составить уравнения основных химических реакций, проте-
кающих в доменной печи. 
4. Как получают чистое железо? 
5. Перечислить физические и химические свойства чистого железа. 
6. Какие оксиды и гидроксиды образует железо? 
7. Какие превращения происходят с солями Fe2+ на воздухе? 
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8. При помощи каких реактивов можно обнаружить в растворе 
ионы железа? 
9. Как окрашены ионы Fe2+ и Fe3+? 
10. Объяснить процессы коррозии оцинкованного и луженого 
железа при возникновении на их поверхности трещин или глубоких 
царапин. 
11. Закончить уравнения окислительно-восстановительных реакций. 
1) FeSO4 + Br2 + H2SO4  → 4) FeCl3 + SnCl2 → 
2) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → 5) FeCl3 + KI → 
3) FeCl2 + K2Cr2O7 + HCl → 6) Fe(OH)2 + H2O2 + KOH → 
12. При нагревании оксида железа (III) с калийной селитрой и 
гидроксидом калия образуется сплав, содержащий калиевую соль же-
лезной кислоты H2FeO4 – так называемый феррат калия K2FeO4. На-
писать полное уравнение окислительно-восстановительной реакции. 
13. Дать графическое изображение формулы Fe3O4. Солью какой 
кислоты можно считать это соединение? 
14. На какие ионы диссоциирует в водном растворе Fe(OH)3? Как 
смещается равновесие от прибавления кислот и щелочей? 
15. Как влияет реакция среды на окисление соединений двухва-
лентного железа в растворе? Привести примеры. 
16. На какие ионы диссоциируют в водном растворе железные 
квасцы? Как доказать это на опыте?  
17. Какой объем оксида углерода (II) (н. у.) необходим для восста-
новления оксида железа (III) массой 32 г до металлического железа? 
18. Какую массу чугуна, содержащего 4 массовые доли углерода и 
2 массовые доли других элементов, можно получить при переработке  
в доменной печи бурого железняка массой 10 т, включающего 20 мас-
совых долей примесей? 
19. Какой объем 2 М раствора серной кислоты надо взять для то-
го, чтобы растворить железо массой 10 г? 
20. Какой объем раствора перманганата калия, содержащего 
KMnO4 массой 31,6 г в растворе объемом 1 л, нужен для окисления 
сульфата железа (II) массой 3,04 г в присутствии серной кислоты? 
21. К раствору сульфата некоторого металла со степенью окисле-
ния +3, содержащего 4 г растворенного вещества,  добавили раствор 
гидроксида натрия, что привело к образованию осадка массой 2,14 г. 
Какой металл входил в состав сульфата? 
22. Определить формулу кристаллогидрата FeSO4 · nH2O, в кото-





На наружном слое электронной оболочки атомов неметаллов со-
держится от 4 до 7 электронов соответственно номеру группы, в ко-
торой находится неметалл, кроме бора, неметалла третьей группы,  
у которого на наружном слое 3 электрона. 
В реакциях с металлами и водородом неметаллы выступают как 
окислители. Окислительная способность неметаллов проявляется тем 
сильнее, чем больше электронов в наружном слое атома и чем мень-
ше радиус атома. Поэтому она возрастает в пределах периода в на-
правлении слева направо, а в подгруппе – снизу вверх. 
Неметаллы образуют с металлами соединения преимущественно  
с ионной связью, проявляя при этом отрицательную степень окисле-
ния. С водородом неметаллы образуют летучие соединения. Водород-
ные соединения наиболее типичных неметаллов (HCl, HI, H2S и др.)  
в водных растворах диссоциируют с образованием ионов водорода, 
т. е. являются кислотами. Анионы этих кислот (Cl–, I–, S2– и др.) обла-
дают восстановительными свойствами. 
С кислородом неметаллы образуют оксиды, из них почти все яв-
ляются ангидридами кислот. Если неметалл образует несколько ки-
слот, то, как правило, более сильной является кислота, в которой сте-
пень окисления неметалла выше. Например, HCIО4 является более 
сильной кислотой, чем НClO3, H2SO4 – кислота более сильная, чем 
H2SO3. По мере повышения степени окисления неметалла кислотные 
свойства возрастают. Например: 
+1HCl O  (слабая кислота) → +3 2HCl O  (кислота средней силы) →  
→ +5 3HCl O  (сильная кислота) → +7 4HCl O  (наиболее сильная кислота). 
Наряду с элементами, проявляющими резко выраженные  неме-
таллические свойства, и элементами с резко выраженными металли-
ческими свойствами, существуют элементы, обладающие промежу-
точным характером. Следовательно, между неметаллами и металлами 
нет резкой границы. 
Рассмотрим типичные неметаллы и их соединения на примере 
галогенов. 
В группу галогенов входят фтор, хлор, бром, йод, а также астат, не 
имеющий стабильных изотопов. Атомы галогенов характеризуются на-
личием семи электронов на внешнем слое, поэтому они, присоединяя  
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один электрон до восьми, проявляют типичную для галогенов ва-
лентность, равную единице.  
Максимальная положительная степень окисления хлора и йода 
равна семи, брома и астата (в известных в настоящее время соедине-
ниях) – пяти, а для фтора положительная степень окисления не харак-
терна. Соединения, в которых галогены проявляют отрицательную 
степень окисления, прочнее соединений, в которых они проявляют 
положительную степень окисления. 
Обладая большим сродством к электрону, все галогены в свобод-
ном состоянии являются сильными окислителями, вследствие чего они 
весьма энергично реагируют с водородом и металлами, а также с раз-
личными сложными веществами, способными окисляться, например: 
2FeCl2 + Cl2 = 2FeCl3; 
H2S + I2 = 2HI + S. 
Окислительная активность галогенов уменьшается с увеличением 
порядкового номера, т. е. с увеличением радиуса атома. Этим объяс-
няется вытеснение одних галогенов другими из их соединений: на-
пример, хлор вытесняет бром и йод, а бром может вытеснить только 
йод. В зависимости от порядкового номера меняется и агрегатное со-
стояние свободных галогенов. При обыкновенной температуре фтор – 
бледно-желтый газ, хлор – желто-зеленый газ, бром – красно-бурая 
жидкость, йод – твердое кристаллическое вещество серо-фиолетового 
цвета. Свободные галогены обладают очень резким запахом. Все они 
даже в небольших количествах вызывают сильное раздражение дыха-
тельных путей и воспаление слизистых оболочек горла и носа, поэто-
му работа с ними требует большой осторожности и должна произво-
диться только под тягой. 
Растворимость галогенов в воде сравнительно мала. Значитель-
но лучше, чем в воде, галогены растворяются в органических раство-
рителях – спирте, эфире, бензоле, бензине, хлороформе, сероуглеро-
де. Например, растворимость йода в сероуглероде в 600 раз больше, 
чем в воде. 
Различные способы получения галогенов в свободном состоянии 
сводятся к окислению их отрицательно заряженных ионов. Чем 
больше порядковый номер галогена, тем легче окисляется его ион и 
легче получить данный галоген в свободном состоянии. 
Соединения галогенов с водородом – галогеноводороды – бес-
цветные газы с резким запахом, хорошо растворимые в воде. Один 
объем воды растворяет при 0 °С около 500 объемов хлороводорода. 
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Водные растворы галогеноводородов являются типичными ки-
слотами. Из всех галогеноводородных кислот наибольшее значение 
имеет соляная кислота (НCl). Продажная концентрированная соляная 
кислота, имеющая удельный вес 1,19 г/см3, содержит около 38% НСl. 
С кислородом галогены непосредственно не соединяются, поэто-
му кислородные соединения галогенов могут быть получены только 
косвенным путем. Они представляют собой сравнительно малоустой-
чивые вещества. Во всех кислородных соединениях (кроме OF2) гало-
гены проявляют положительную степень окисления. 
Все кислородсодержащие соединения хлора являются сильными 
окислителями. При пропускании хлора через воду получается раствор, 
содержащий наряду с хлором хлорноватистую и соляную кислоты: 
Сl2 + Н2O R  НСlO + НСl. 
Если пропускать хлор через раствор щелочи, то образуются соот-
ветствующие соли, например, NaСlO и NaСl. Жидкость, содержащая 
в растворе смесь этих солей (жавелева вода), действует обесцвечи-
вающим образом на красящие вещества. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 14 
ÂÎÄÎÐÎÄ. ÊÈÑËÎÐÎÄ. ÂÎÄÀ.  
ÏÅÐÎÊÑÈÄ ÂÎÄÎÐÎÄÀ 
 
Опыт 1. Получение водорода. 
1. Собрать прибор по схеме рис. 12.1. 
В пробирку для получения водорода поместить несколько ку-
сочков цинка, прилить разбавленную серную кислоту (1 : 5), вста-
вить пробку с газоотводной трубкой и укрепить пробирку верти-
кально в зажиме штатива. Собрать выделяющийся газ, как показано 
на рис. 12.1. Как проверить чистоту газа? 
2. В пробирку для получения водорода поместить несколько ку-
сочков алюминиевой стружки, добавить 2–3 мл раствора щелочи и 
вставить пробку с газоотводной трубкой. Какой газ выделяется? На-
писать уравнения реакций. 
 
Опыт 2. Водород в момент выделения. 
1. В две пробирки налить по 1–2 мл раствора H2SO4, добавить не-
сколько капель раствора KMnO4. В одну пробирку поместить кусочек 
цинка, в другую пропускать водород из аппарата Киппа. Сравнить 
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скорости изменения цвета раствора в пробирках. Объяснить резуль-
таты наблюдений. 
Реакция восстановления перманганата калия водородом происхо-
дит следующим образом: 
2KMnO4 + 10H + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O. 
2. В две пробирки налить 1–2 мл раствора FeCl3, добавить такой 
же объем раствора HCl. В первую пробирку поместить кусочек цинка, 
во вторую пропускать водород из аппарата Киппа. Через 1–2 мин  
в каждую пробирку прилить раствор щелочи до появления осадка. 
Какой цвет осадка в пробирках? 
Реакция восстановления FeCl3 водородом идет по уравнению 
FeCl3 + H = FeCl2 + HCl. 
 
 
Рис. 12.1. Прибор для получениия водорода: 
1 – пробирка для получения водорода;  
2 – газоотводная трубка;  
3 – пробирка для собирания  водорода 
 
Опыт 3. Получение кислорода из бертолетовой соли. 
В сухую пробирку поместить KClO3 массой приблизительно 0,5 г. 





ния соли. Испытать выделяющийся газ тлеющей лучинкой. Написать 
уравнение реакции, указав окислитель и восстановитель. 
 
Опыт 4. Получение кислорода из перманганата калия. 
Собрать прибор по схеме рис. 12.2.  
 
Рис. 12.2. Прибор для получения кислорода: 
1 – пробирка с перманганатом калия;  
2 – трубка, отводящая кислород; 
3 – кристаллизатор 
 
В пробирку поместить KMnO4 массой примерно 0,5 г. Закрепить 
пробирку в зажиме штатива, закрыть пробкой с изогнутой газоотвод-
ной трубкой, конец которой опущен в кристаллизатор с водой, и на-
греть. Выделяющийся газ собрать в пробирку, заполненную водой, 
испытать его тлеющей лучинкой. Что наблюдается? 
 
Опыт 5. Взаимодействие воды с металлами. 
В три пробирки налить по 1–2 мл дистиллированной воды. В пер-
вую пробирку поместить кусочек меди, во вторую – алюминия, в тре-
тью – кальция. Что наблюдается? В пробирку с алюминием добавить 
немного щелочи. Что происходит? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 6. Взаимодействие воды с оксидами. 
В сухую пробирку насыпать немного фосфорного ангидрида и 
добавлять по каплям воду. К полученному раствору прилить лакмоид. 
Что наблюдается? 
Такой же опыт выполнить с оксидами кальция, меди, свинца. На-





Опыт 7. Вода как катализатор. 
На сухое часовое стекло поместить небольшое количество (на 
кончике шпателя) цинковой пыли и столько же растертого в порошок 
кристаллического йода. Перемешать их стеклянной палочкой. Проис-
ходит ли реакция? Добавить 1–2 капли воды. Что наблюдается? На-
писать уравнение реакции. 
 
Опыт 8. Разложение пероксида водорода. 
В пробирку налить 1–2 мл 3%-ного раствора пероксида водорода. 
Всыпать шпателем немного оксида марганца (IV). Что наблюдается? 
Выделяющийся газ испытать тлеющей лучинкой. 
 
Опыт 9. Окислительные свойства пероксида водорода. 
В пробирку налить 1–2 мл 3%-ного раствора пероксида водорода, 
добавить несколько капель раствора серной кислоты и 1–2 мл раство-
ра йодида калия. Что происходит? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 10. Восстановительные свойства пероксида водорода. 
В пробирку поместить немного (на кончике шпателя) оксида 
ртути (II), прибавить 3%-ный раствор пероксида водорода и каплю 






1. Какими способами получают водород: а) в технике; б) в лабо-
ратории? 
2. Перечислить физические и химические свойства водорода. 
3. Что такое гремучая смесь? 
4. Где применяется водород? 
5. Чем объяснить, что атомарный водород активнее молекулярного? 
6. Перечислить методы получения водорода и кислорода. Для хи-
мических методов получения написать уравнения реакций. 
7. Написать уравнения реакций, в которых водород в одних слу-
чаях является восстановителем, а в других – окислителем. 
8. Какая масса воды получится при взрыве гремучего газа объе-
мом 6 л при нормальных условиях? 
9. Какую массу цинка надо взять, чтобы при взаимодействии его 
с серной кислотой получить водород объемом 5,6 л? 
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10. Какая масса водорода должна вступить в реакцию для восста-
новления оксида меди (II) массой 20 г? 
11. Определить массы растворов серной кислоты и гидроксида 
натрия, необходимые для растворения алюминия массой 1,5 г. Учесть, 
что при действии раствора гидроксида натрия на алюминий образуется 
метаалюминат натрия (NaAlO2). Какой объем водорода получается при 
этом, если температура равна 18 °С, а давление 101,3 кПа? 
12. Какая масса гидрида кальция потребуется, чтобы восстановить 
оксид меди (II) массой 10 г водородом, выделяющимся при взаимо-
действии гидрида кальция с водой? 
13. Какой объем кислорода получится (условия нормальные) при 
разложении: а) хлората калия KClO3 массой 25 г; б) перманганата ка-
лия KMnO4 массой 0,25 г? Составить электронные и молекулярные 
уравнения этих реакций. 
14. Исходя из содержания кислорода в воздухе, определить его 
парциальное давление при нормальном давлении воздуха. 
15. Вычислить объем молекулярного кислорода массой 8 кг при 
нормальных условиях. 
16. Почему кислород становится более активным от действия ти-
хого электрического разряда? 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 15  
ÓÃËÅÐÎÄ. ÊÐÅÌÍÈÉ 
 
Опыт 1. Свойства оксида углерода (IV). 
1. Пробирку заполнить оксидом углерода (IV) из аппарата Киппа 
и внести в нее горящую лучинку. Что наблюдается? Написать реак-
цию получения CO2 в аппарате Киппа. 
2. Коническую колбу (или стакан) наполнить оксидом углерода (IV). 
Внести в нее подожженную на воздухе ленту магния. Что происхо-
дит? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 2. Взаимодействие оксида углерода (IV) с водой. 
В пробирку налить 1–2 мл дистиллированной воды, добавить не-
сколько капель лакмоида и пропускать CO2 из аппарата Киппа. Как 
изменяется окраска лакмоида? Прокипятить раствор. Что наблюдает-
ся? Написать схему равновесия, существующего в водном растворе 
CO2. Как сместится оно при повышении температуры? 
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Опыт 3. Получение карбоната и гидрокарбоната кальция. 
1. В пробирку налить несколько миллилитров известковой воды и 
пропускать CO2 из аппарата Киппа. Чем объяснить помутнение воды? 
Что происходит при дальнейшем пропускании CO2? Написать урав-
нения реакций. 
2. Полученный раствор разлить в две пробирки. В одну пробирку 
прибавить известковой воды, другую нагреть. Что наблюдается? На-
писать уравнения реакций. 
 
Опыт 4. Действие кислот на карбонаты. 
В одну пробирку насыпать немного Na2CO3, в другую K2CO3,  
в третью (NH4)2CO3 и в каждую из них прилить раствор соляной ки-
слоты. Как доказать, что при этих реакциях выделяется один и тот же 
газ? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 5. Разложение солей угольной кислоты при нагревании. 
Собрать прибор по схеме рис. 12.3.  
В пробирку насыпать гидроксокарбонат меди (II). Газоотводную 
трубку опустить в пробирку с известковой водой. Нагреть пробирку  
с солью. Как изменяется цвет соли при нагревании? Что происходит  
с известковой водой? Написать уравнение реакции. 
 
 
Рис. 12.3. Прибор для термического разложения солей: 
1 – пробирка с солью; 2 – газоотводная трубка;  





Опыт 6. Получение аморфного кремния (работать под тягой!). 
В сухую пробирку насыпать немного порошка магния и песка  
(7 : 10). Пробирку закрепить вертикально в зажиме штатива. Прогреть 
всю смесь. Затем нагревать дно пробирки, пока смесь не раскалится. 
После этого горелку убрать. Пробирке дать остыть, потом разбить ее 
в ступке и полученную массу бросать маленькими кусочками в стакан 
с разбавленной (1 : 1) соляной кислотой. Что наблюдается? Написать 
уравнения реакций. После окончания реакции слить жидкость и про-
мыть осадок. 
 
Опыт 7. Взаимодействие кремния со щелочами. 
В пробирку поместить небольшое количество кремния, получен- 
ного в предыдущем опыте, прибавить 2–3 мл концентрированного 
раствора щелочи и нагреть. Какой газ выделяется? Написать уравне-
ние реакции. 
 
Опыт 8. Получение кремниевой кислоты. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора силиката натрия, добавить 
равный объем концентрированной соляной кислоты. Что наблюдает-
ся? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 9. Вытеснение кремниевой кислоты из ее соли угольной 
кислотой. 
В пробирку с 1–2 мл раствора силиката натрия пропускать угле-
кислый газ из аппарата Киппа. Какое вещество выпадает в осадок? 
Написать уравнение реакции. На основании результатов опыта сде-






1. Чем отличается по химическим свойствам углерод от кремния? 
2. Написать формулы соединений с кислородом и формулы ки-
слородных кислот элементов группы углерода. Как изменяются свой-
ства кислот с увеличением порядковых номеров элементов? 
3. Как отделить оксид углерода (II) от оксида углерода (IV) хими-
ческим и физическим путем? 
4. Что такое сухой лед? 
5. Как получить силициды? Каковы их свойства? 
 168 
6. Почему в водных растворах угольная кислота вытесняет крем-
ниевую, а в расплавах наоборот? 
7. Как можно получить соду из гидрокарбоната аммония? 
8. Назвать природные соединения кремния. 
9. Каковы физические и химические свойства кремния? Как его 
получают? 
10. Каковы химические свойства оксида кремния (IV)? Где его 
применяют? 
11. Написать уравнения реакций, протекающих при прокаливании 
смесей: а) кремнезема и соды; б) кремнезема и гидроксида натрия;  
в) кремнезема и гидроксида кальция; г) кремнезема и оксида магния. 
12. Как получают кремниевые кислоты? Какими свойствами они 
обладают? 
13. Что такое растворимое стекло? 
14. Что такое силикаты? 
15. Как получают обычное оконное стекло? 
16. Что такое цемент, керамика? 
17. Какую массу соды, известняка и кремнезема нужно затратить 
для получения обычного стекла массой 2 т? 
18. Какой объем углекислого газа (н. у.) выделится при нагрева-
нии гидрокарбоната натрия массой 1 т? 
19. Почему при получении CO2 из мрамора на него действуют со-
ляной, а не серной кислотой? Какой объем CO2 при нормальных ус-
ловиях можно получить из мрамора массой 1 кг, содержащего 96 мас-
совых долей CaCO3? 
20. Для вытеснения всего CO2 из поташа массой 276 г по расчету 
необходим раствор HCl объемом 1 л. Какова должна быть молярная 
концентрация кислоты? 
21. Какой объем CO2 (н. у.) выделится при действии 2 М раствора 
соляной кислоты объемом 0,5 л на: а) Na2CO3; б) CaCO3? 
22. Изобразить с помощью химических уравнений следующие пре-
вращения: 
CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2 → CaCO3. 
23. Написать формулы: а) фосгена; б) цианамида кальция; в) по-
таша; г) малахита. 
24. Какая масса CaO необходима для получения карбида кальция 
массой 32 г? Какая масса оксида углерода (II) выделится при этом? 
25. При обжиге природного известняка массой 100 г выделился 
оксид углерода (IV) массой 40 г. Какова массовая доля карбоната каль-
ция в этом известняке? 
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26. При сливании растворов карбоната натрия массой 150 г и 
хлорида кальция массой 130 г соли полностью прореагировали друг с 
другом. В результате реакции образовалось твердое вещество, при 
действии на которое раствора соляной кислоты выделилось 5,6 дм3 
газа (н. у.). Определите массовые доли карбоната натрия и хлорида 
кальция в исходных растворах. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 16  
ÀÇÎÒ È ÅÃÎ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Получение и свойства аммиака. 
В пробирку поместить смесь массой около 0,5 г, состоящую из 
одной части хлорида аммония и двух частей гидроксида кальция. На-
греть. Осторожно понюхать выделяющийся газ. Подержать над от-
верстием пробирки смоченную водой красную лакмусовую бумажку. 
Что происходит? Смочить стеклянную палочку концентрированной 
соляной кислотой и поднести к отверстию пробирки. Что наблюдает-
ся? Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 2. Окислительные свойства азотной кислоты (проводить 
под тягой!). 
1. В пробирку поместить немного мелких стружек меди и приба-
вить 1–2 мл концентрированной азотной кислоты. Что наблюдается? 
Составить электронные уравнения. Написать уравнение реакции. 
2. Повторить опыт, заменив концентрированную азотную кисло-
ту разбавленной (1 : 1). Если реакция идет медленно, пробирку слегка 
подогреть. Что наблюдается? Составить электронные уравнения. На-
писать уравнения реакций. 
 
Опыт 3. Окислительные свойства селитры. 
В сухую пробирку поместить селитру (KNO3 или NaNO3) массой 
приблизительно 0,5 г. Закрепить пробирку вертикально в зажиме 
штатива и, осторожно ее обогревая, расплавить соль. Как только нач-
нут выделятся пузырьки газа, взять щипцами кусочек угля, зажечь его 
и внести в пробирку; горелку отставить. Когда почти весь уголь сго-
рит, положить в пробирку кусочек серы. Проводя опыт, необходимо 
соблюдать осторожность и не приближать лицо к пробирке, так как 
при горении угля и серы расплавленная соль может разбрызгиваться. 
Написать уравнения реакций. 
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Опыт 4. Восстановительные свойства азотистой кислоты. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора перманганата калия, добавить  
1–2 мл раствора серной кислоты (для создания кислой среды) и такой  
же объем раствора соли азотистой кислоты. Как изменяется цвет рас-
твора? Составить электронные уравнения. Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 5. Окислительные свойства азотистой кислоты. 
В пробирку с раствором йодида калия, подкисленного серной ки-
слотой, прилить немного раствора нитрита натрия. Что наблюдается? 
Добавить несколько капель крахмального раствора. Как изменяется 





1. Перечислить оксиды азота и указать их физические и химиче-
ские свойства. 
2. Как получают аммиак в промышленности и в лаборатории? 
3. Как получают аммонийные соли? Привести примеры реакций. 
4. Перечислить характерные свойства аммонийных солей. Напи-
сать уравнения реакций. 
5. На каких свойствах нашатыря основано применение его в па-
яльном деле? 
6. Составить уравнения реакций взаимодействия гидроксида ам-
мония с соляной, серной и фосфорной кислотами. 
7. Как выделить хлорид аммония из смеси его с поваренной солью? 
8. Какая масса хлорида аммония и гидроксида кальция потребу-
ется для получения аммиака количеством вещества 0,5 моль? 
9. Какие химические процессы происходят при получении азот-
ной кислоты из аммиака? 
10. Перечислить химические свойства азотной кислоты. Привести 
примеры реакций. 
11. Какие газы выделяются при действии на медь концентриро-
ванной и разбавленной азотной кислоты. 
12. Что такое «царская водка» и для чего ее применяют? Напи-
сать уравнения реакций. 
13. Что такое селитры? Привести примеры реакций, происходя-
щих при нагревании этих солей. 
14. Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 
осуществить следующие превращения: 
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NH3 → NO → HNO3 → NH4NO3; 
Pb(NO3)2 → NO2 → HNO2. 
15. Какое удобрение богаче всего азотом? 
16. При окислении аммиака до оксида азота и воды прореагиро-
вал кислород количеством вещества 4 моль. Какое количество веще-
ства оксида азота (II) получилось при этом? 
17. Какой объем оксида азота (II) (н. у.) выделяется при взаимо-
действии меди массой 31,7 г с разбавленной азотной кислотой. 
18. Какой объем оксида азота (IV) (н. у.) получится при взаимо-
действии меди массой 12,8 г с концентрированной азотной кислотой? 
19. Горение пороха протекает по следующему приближенному 
уравнению: 
2KNO3 + 3C + S = K2S + 3CO2 + N2. 
Какой объем газа (н. у.) выделится при сжигании пороха мас-
сой 100 г? 
20. Смешали NH3 массой 51 г с HCl массой 80 г. Какое вещество 
образуется в результате реакции? 
21. В воде объемом 1 л при 0 °С растворяется аммиак объемом  




Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 17  
ÔÎÑÔÎÐ È ÅÃÎ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Фосфорный ангидрид (работать под тягой!). 
На крышку тигля, поставленную на кусочек асбеста, положить 
немного красного фосфора. Над крышкой укрепить сухую воронку 
так, чтобы между нею и асбестом было пространство для доступа воз-
духа. Зажечь фосфор нагретой стеклянной палочкой. Получающийся 
фосфорный ангидрид осаждается на стенках воронки. 
Смыть водой фосфорный ангидрид со стенок воронки в стакан. 
Полученный таким образом раствор испытать лакмусовой бумагой и 
раствором AgNO3. 
 
Опыт 2. Фосфорная кислота и ее соли (работать под тягой!). 
Немного красного фосфора нагреть в фарфоровой чашке с 5–6 мл 
концентрированной азотной кислоты. Если фосфор прореагирует не 
весь, добавить 1–2 мл кислоты. После этого раствор выпарить, часть 
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раствора нейтрализовать содой, но так, чтобы реакция осталась сла-
бокислой, и испытать раствором нитрата серебра. Написать уравне-
ние реакции. 
Другую часть раствора нейтрализовать гидратом аммиака до сла-
бощелочной реакции и прилить немного раствора CaCl2. Выпадает 
осадок фосфата кальция. К полученному осадку прилить серной ки-
слоты. Образуется кислая соль. Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 3. Реакция на ионы −34PO . 
В пробирку налить 1–2 мл раствора H3PO4, добавить такое же 
количество раствора AgNO3. Что наблюдается? Написать уравнение 
реакции. 
 
Опыт 4. Свойства солей ортофосфорной кислоты. 
В стакан на 50 мл до половины его объема налить известковой 
воды и добавить несколько капель 1%-ного раствора ортофосфорной 
кислоты, перемешивая содержимое стеклянной палочкой. Наблю-
дать образование нерастворимого ортофосфата кальция. При даль-
нейшем прибавлении фосфорной кислоты муть исчезает вследствие 






1. Почему фосфор не встречается в природе в свободном состоя-
нии? Какие соединения в природе он образует? 
2. Как получают фосфор? 
3. Назвать аллотропические видоизменения фосфора. Каковы их 
свойства? 
4. Как можно получить белый фосфор из красного и наоборот? 
5. Каковы химические свойства фосфора? 
6. Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 
осуществить следующие превращения: 
P → P4O10 → H3PO4 → (NH4)2HPO4. 
7. Как получают простой суперфосфат, двойной суперфосфат, 
преципитат и аммофос? 
8. Какая масса фосфата кальция, угля и песка потребуется для 
получения фосфора массой 31 кг? 
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9. Какую массу простого суперфосфата можно получить из фос-
фата кальция массой 124 кг? 
10. Какое количество вещества двойного суперфосфата можно 
получить из фосфата кальция количеством вещества 2 моль? 
11. Какую массу преципитата можно получить из фосфорной ки-
слоты массой 48 т? 
12. Написать формулы соединений с водородом и формулы ки-
слот, образованных элементами группы азота. Как изменяются свой-
ства этих соединений с увеличением порядковых номеров элементов? 
13. Какую массу 80%-ной фосфорной кислоты теоретически мож-
но получить действием серной кислоты на фосфорит массой 120 кг, 
содержащий 65 массовых долей фосфата кальция? 
14. Какая масса апатита Ca3(PO4)2 · CaF2 необходима для получе-
ния фосфора массой 1 т? 
15. Фосфорит содержит 65 массовых долей Ca3(PO4)2. Какая мас-
са фосфорита необходима для получения из него фосфора массой 2 т? 
16. Какая масса суперфосфата образуется при обработке фосфата 
кальция массой 15,5 кг избытком серной кислоты? 
17. Составить уравнение реакции получения преципитата из фос-
форной кислоты. Какая масса преципитата получится из фосфорной 
кислоты массой 39,2 кг? 
18. Какая масса фосфата кальция, угля и песка потребуется для 
получения оксида фосфора (V) массой 1 кг? 
19. Соединяясь с фосфором, кальций массой 1,26 г дает фосфид 
кальция массой 1,91 г. Найти формулу соединения. 
20. Составить уравнение реакции взаимодействия фосфида каль-
ция с водой. Из какой массы фосфида кальция может быть получен 
фосфин объемом 1 л при нормальных условиях? 
21. Относительная плотность пара одного из оксидов фосфора 




Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 18  
ÑÅÐÀ È ÅÅ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Получение и свойства сероводорода (работать под тягой!). 
1. В пробирку положить несколько кусочков сульфида железа и 
прилить на 1/3 пробирки раствор серной кислоты. Закрыть пробирку 
пробкой с газоотводной трубкой. Что происходит? 
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2. Когда станет выделяться сероводород без примеси воздуха (че-
рез 2–3 мин после начала реакции), зажечь газ у отверстия газоотвод-
ной трубки. Наблюдать горение сероводорода. 
3. Подержать над пламенем горящего сероводорода влажную си-
нюю лакмусовую бумагу. Что происходит? 
4. Подержать в пламени горящего сероводорода холодную фар-
форовую чашку. Что наблюдается? 
5. Погасить пламя и опустить газоотводную трубку в пробирку  
с водой, пропуская несколько минут ток сероводорода в воду. Испы-
тать раствор сероводорода в воде (сероводородную воду) синей лак-
мусовой бумагой. Написать уравнения реакций. 
 
Опыт 2. Восстановительные свойства сероводорода (работать под 
тягой!). 
1. В пробирку налить немного сероводородной воды и прибавлять 
в нее по каплям бромную воду. Что наблюдается? Написать уравне-
ние реакции. 
2. В пробирку налить 2–3 мл раствора дихромата калия, добавить 
несколько капель концентрированной серной кислоты и сероводо-
родной воды. Наблюдать изменение цвета раствора. Написать урав-
нение реакции. 
 
Опыт 3. Образование сульфидов. 
В три пробирки налить по 1–2 мл растворов: в одну Cd(NO3)2,  
в другую ZnSO4, в третью CuSO4. В каждую пробирку добавить такое 
же количество сероводородной воды. Что наблюдается? Написать 
уравнения реакций. 
 
Опыт 4. Восстановительные свойства сернистой кислоты. 
В пробирку налить 1–2 мл раствора серной кислоты, добавить 
несколько капель раствора перманганата калия и влить в него рас-
твор сернистой кислоты. Что наблюдается? Составить электронные 
уравнения. Написать уравнение реакции окисления сернистой ки-
слоты в серную. 
 
Опыт 5. Окислительные свойства сернистой кислоты. 
В пробирку налить 1–2 мл сероводородной воды и добавить та-
кой же объем раствора сернистой кислоты. Что наблюдается? Напи-
сать уравнение реакции. 
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Опыт 6. Окислительные свойства серной кислоты (работать под  
тягой!). 
В пробирку поместить небольшой кусочек (с горошину) угля и 
прилить около 1 мл концентрированной серной кислоты. Осторожно 





1. Как получить водородные соединения серы и ее аналогов? 
2. Какую степень окисления проявляет сера в соединениях с во-
дородом, кислородом и металлами? 
3. Перечислить физические и химические свойства сероводорода. 
4. Какую массу при нормальных условиях занимает сероводород 
объемом 1 л? 
5. Написать уравнение реакции взаимодействия сульфита натрия 
с сульфатом цинка. Объяснить, почему эта реакция идет до конца. 
6. Написать формулы средних и кислых солей сероводородной 
кислоты с натрием, кальцием и алюминием. Назвать эти соли. Дать 
графическое изображение формул. 
7. Как получают сернистый ангидрид? Перечислить его физи-
ческие и химические свойства. 
8. Если к йодной воде прибавить раствор сернистой кислоты, то 
бурая окраска исчезает. Объяснить это явление. Написать уравне-
ние реакции. 
9. Перечислить свойства сернистой кислоты и ее солей. Привести 
примеры средних и кислых солей сернистой кислоты и назвать их. 
10. Как осуществить следующие превращения: 
H2S → SO2; 
SO2 → CaSO3; 
Na2SO3 → SO2 → K2SO3; 
Ba(NO3)2 → BaSO4? 
Написать уравнения реакций. 
11. Гидросульфит натрия можно получить, пропуская сернистый 
газ в водный раствор NaOH. Написать уравнение этой реакции. 
12. Какое вещество именуется в технике «гипосульфитом»? Напи-
сать его формулу и дать химическое название. Указать способ получе-
ния и применение. 
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13. Перечислить физические и химические свойства серного  
ангидрида. 
14. Как получают серную кислоту? 
15. Что такое олеум, моногидрат и купоросное масло? 
16. Как осуществить следующие превращения: 
Cu → CuSO4; 
Fe → FeSO4; 
SO3 → BaSO4; 
NaHSO3 → NaHSO4? 
Написать уравнения реакций. 
17. Дать графическое изображение формул следующих веществ: 
а) H2S и Al2S3; б) H2SO3 и H2SO4; в) KHSO3 и MgSO4; г) Ca(HSO3)2 и 
Na2S2O3. 
18. Какой объем (н. у.) сероводорода можно получить при взаи-
модействии сульфида железа (II) массой 176 г с соляной кислотой? 
19. Какой объем кислорода (н. у.) необходим для полного сгора-
ния H2S массой 1 г? 
20. Какой объем (при н. у.) кислорода и воздуха потребуется:  
а) для сжигания серы массой 1 кг; б) для обжига серного колчедана 
массой 1 кг? 
21. Водородное соединение элемента подгруппы серы имеет мас-
су 2,43 г. При температуре 27 °С и давлении 100 кПа оно занимает 
объем 750 мл. Какой это элемент? 
22. Определить pH и степень диссоциации 0,1 М раствора серо-
водорода (по первой ступени его диссоциации). 
23. Определить объем сернистого газа и массу оксида железа (III), 
получаемых при обжиге пирита массой 1 т. 
24. Через 0,2 М раствор брома (бромная вода) объемом 2 л про-




Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 19  
ÃÀËÎÃÅÍÛ È ÈÕ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
Опыт 1. Получение хлора (работать под тягой!). 
1. В пробирку всыпать немного оксида марганца (IV) и на 1/3 ее 
объема прилить концентрированной соляной кислоты (рис. 12.4).  
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Какой газ выделяется? Обратить внимание на его цвет, приложив к 
пробирке белую бумагу.  
2. Вставить в пробирку пробку с газоотводной трубкой, укре-
пить пробирку наклонно в зажиме штативе. Подставить под конец 
газоотводной трубки другую пробирку, как показано на рис. 12.4, и 
наполнить ее хлором (о наполнении можно судить по цвету). 
 
Опыт 2. Получение и свойства хлороводорода (работать под тягой!). 
1. В пробирку насыпать поваренную соль массой 2–3 г и слегка 
смочить ее несколькими каплями концентрированной серной кислоты 
(осторожно!). Вставить в пробирку пробку с газоотводной трубкой и 
укрепить пробирку наклонно в зажиме штатива (рис. 12.4). 
 
 
Рис. 12.4. Прибор для получения хлора: 
1 – пpoбиpкa c oкcидoм мapганцa (IV);  
2 – гaзooтвoднaя тpубкa; 
3 – пpиeмник xлopa;  
4 – штaтив Бунзeнa; 5 – гopелкa 
 
2. Под конец газоотводной трубки подставить сухую пробирку 
так, чтобы трубка доходила почти до дна. Закрыть отверстие пробир-
ки рыхлым комочком ваты. Рядом поставить чашку с водой. 
3. Слегка нагреть пробирку с солью и серной кислотой. Наблюдать 
реакцию образования хлороводорода. Написать уравнение реакции. 
4. Когда над ватой, которой закрыто отверстие пробирки, появит-
ся обильный белый туман, прекратить нагревание, осторожно отнять 







5. Перевернуть пробирку, погрузить закрытый конец в чашку с во-
дой и отнять палец. Наблюдать подъем воды в пробирке. Объяснить 
происходящее явление. 
6. Снова закрыв пробирку под водой пальцем, вынуть ее из воды. 
Испытать раствор синей лакмусовой бумагой. 
7. Отлив из пробирки часть жидкости, добавить к ней немного рас-
твора нитрата серебра. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
8. Взяв раствор какой-нибудь соли соляной кислоты, например 
хлорида натрия, прилить к нему нитрата серебра. Что происходит? 
Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 3. Получение и свойства хлорной извести. 
1. В стаканчике объемом 100–150 мл взболтать гидроксид кальция 
массой 3–4 г с водой объемом 15–20 мл. Полученную смесь подогреть 
до 30 °С и пропустить в нее хлор из прибора (см. опыт 1). В результате  
взаимодействия хлора с гидроксидом кальция образуется хлорная из-
весть в виде мелкокристаллического осадка. 
2. Осадок разделить на две равные части. К одной части добавить 
раствор соляной кислоты. Что происходит? Написать уравнение ре-
акции. Другую часть растворить в воде и прилить раствор фуксина. 
Что наблюдается? 
 
Опыт 4. Окислительные свойства хлорной воды. 
В одну пробирку налить 1–2 мл раствора бромида калия, в дру-
гую – столько же йодида калия и добавить в них немного бензина. 
Взболтать. Что наблюдается? 
Прибавить в пробирки несколько миллилитров хлорной воды (Cl2) 
и вновь взболтать. Что происходит? Написать уравнения реакций. Для 
каждой реакции составить электронные уравнения. Указать окисли-
тель и восстановитель. 
 
Опыт 5. Окислительные свойства брома. 
В пробирку налить 1–2 мл бромной воды (Br2), прибавить 3–4 ка-
пли сероводородной воды (H2S) и сильно взболтать. Что наблюдает-
ся? Составить электронные уравнения. Указать окислитель и восста-
новитель. Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 6. Реакции на ионы Cl−, Br−, I−. 
В три пробирки налить по 1–2 мл растворов: в первую – хлорида 
натрия, во вторую – бромида натрия, в третью – йодида натрия.  
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В каждую пробирку добавить несколько капель раствора нитрата се-
ребра. Что наблюдается? Написать молекулярные и ионно-молекуляр-





1. Написать уравнения реакций взаимодействия: а) брома с на-
трием, кальцием и алюминием; б) хлора с йодидами калия и алюминия. 
2. Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 
осуществить следующие превращения: 
NaI → NaBr → NaCl → Cl2; 
I2 → KI → KCl → AgCl. 
3. Чем объясняется белящее действие хлора в присутствии влаги? 
4. Как получают хлороводород и соляную кислоту? 
5. Написать формулы кислородных кислот хлора. Назвать эти 
кислоты. 
6. Как получают хлорную известь и бертолетову соль? 
7. Какой объем хлора (н. у.) можно получить при взаимодействии 
оксида марганца (IV) массой 342 г с соляной кислотой? 
8. Какая масса хлорида натрия и серной кислоты потребуется для 
получения хлороводорода массой 109,5 г: а) при нагревании; б) без на-
гревания? 
9. Какую массу фтороводорода можно получить из плавикового 
шпата массой 156 кг? 
10. Привести примеры соединений галогенов, в которых они яв-
ляются только окислителями, только восстановителями, окислителя-
ми и восстановителями. 
11. Какой объем хлороводорода (н. у.) растворен в 10%-ном рас-
творе соляной кислоты объемом 3 л (плотность 1,05 г/см3)? 
12. Из поваренной соли массой 0,5 т, содержащей 98% хлорида 
натрия, получена 38%-ная соляная кислота объемом 625 л (плотность 
1,19 г/см3). Определить выход хлороводорода в процентах. 
13. Написать уравнения реакций взаимодействия хлора с гидро-
ксидом калия на холоду и при нагревании. Назвать полученные со-
единения. 
14. Рассчитать молярную концентрацию 20%-ной соляной кисло-
ты (плотность 1,10 г/см3).  
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15. Написать формулы натриевых солей хлорсодержащих кислот 
и назвать их. 
16. Какими реакциями можно получить хлорную известь, имея 
следующие вещества: Ca(OH)2, MnO2, NaCl, H2SO4? 
17. Составить полное уравнение окислительно-восстановитель-
ной реакции, идущей по схеме 
I2 + HNO3 → HIO3 + NO + H2O. 
18. Вывести формулу парообразного брома, если относительная 
плотность его по воздуху 5,517. 
19. Написать уравнения реакций окисления соляной кислоты сле-
дующими окислителями: MnO2, KClO3, K2Cr2O7. 
20. Как получают в технике хлор? 
21. Какой объем хлора (н. у.) можно получить при взаимодей-
ствии перманганата калия массой 15,8 г с концентрированной соля-
ной кислотой? 
22. Каким свойством – окислительным или восстановительным – 
обладают отрицательно заряженные ионы галогенов и свободные га-
логены? Ответ мотивировать. 
23. Плотность молекулярного брома 3,12 г/см3. Какое количество 
вещества брома содержится в броме объемом 1 л? 
24. Почему есть хлорная вода, бромная вода, йодная вода, но нет 
фторной воды? Ответ мотивировать. 
25. Можно ли получить фтор взаимодействием плавиковой ки-
слоты с MnO2? 
26. Какой объем хлора (н. у.) выделяется при взаимодействии 
избытка концентрированной соляной кислоты с дихроматом калия 
массой 29,4 г? 
27. Что называется хлорной водой? Как доказать, что при раство-
рении хлора в воде в растворе наряду с хлором находятся соляная и 
хлорноватистая кислоты? 
28. Какие объемы хлора (н. у.) необходимы для получения хло-




13. ÎÐÃÀÍÈ×ÅÑÊÈÅ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß 
 
 
Резкой границы между неорганическими и органическими веще-
ствами провести нельзя. 
К органическим веществам относят соединения углерода с другими 
элементами. Однако некоторые соединения углерода (оксиды, карбиды, 
карбонаты) рассматриваются в курсе неорганической химии, так как 
они проявляют свойства, характерные для неорганических соединений. 
В то же время органические соединения значительно отличаются 
от неорганических, им, например, присуще явление изомерии, очень 
редко встречающееся у неорганических веществ.  
Органическая химия – это химия соединений углерода, точнее, 
химия углеводородов и их производных. Органические соединения 
обязательно состоят из атомов углерода и водорода и часто содержат 
также атомы кислорода, азота, галогенов и других элементов. 
Химические реакции между органическими веществами проте-
кают медленнее, чем с неорганическими. Большинство органических 
соединений относятся к горючим веществам и служат основной рас-
тительного и животного мира. 
В настоящее время синтезировано много органических соедине-
ний, находящихся в природе (красители, витамины и т. д.), и соеди-
нений, которые в природных условиях не обнаружены (синтетиче-
ский каучук, гербициды, синтетические волокна и др.). 
Химические свойства основных классов органических соедине-
ний представлены нижеприведенными реакциями и (или) схемами. 
 
Алканы 
1. Окисление полное: 
СH4 + 2O2 = CO2 +2 H2O; 
частичное: 
6CH4 + 6O2
1500 С⎯⎯⎯⎯→D 2CH≡CH + 2CO +10H2O; 
RCH2−CH2R′ 2kat, O⎯⎯⎯→ RCOOH + R′COOH; 
CH4 2
kat, O⎯⎯⎯→ CH3OH 2kat, O⎯⎯⎯→ HCHO 2kat, O⎯⎯⎯→ HCOOH; 
CH4 + H2O
Ni, 850 С⎯⎯⎯⎯→D CO + 3H2. 
2. Замещение: 
CH4 + Cl2
hν⎯⎯→ CH3Cl + HCl; 
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CH3СH3 + Cl2
hν⎯⎯→ CH3CH2Cl + HCl; 
CH4 + HNO3
hν⎯⎯→ CH3−NO2 + H2O. 
3. Изомеризация: 
CH3CH2CH2CH3
, katT⎯⎯⎯→ CH3CH(CH3)CH3. 
 
Алкены 
1. Присоединение (H2, Г2, HГ): 
CH3−CH=CH2 + H2O
+H⎯⎯→CH3CH(OH)CH3; 
CH2=CH2 + HCl = CH3CH2Cl. 
2. Окисление (раствором KMnO4 в нейтральной или слабощелоч-







1. Присоединение (1,2- и 1,4- присоединение): 
CH2=CH–CH=CH2 + Cl2 → 
→ CH2Cl–CHCl–CH=СH2 + CH2Cl–CH=CH–CH2Cl. 
2. Полимеризация: 
n(CH2=СH–CH=CH2) → –(CH2–CH=СH–CH2)n–. 
3. Присоединение (H2, Г2, HГ): 
H–C≡C–H 2Br⎯⎯→ HBrC=CBrH 2Br⎯⎯→ HBr2C–CBr2H; 
HC≡CH + H2O 2+ +Hg ;  H⎯⎯⎯⎯→ CH3CHO; 
CH3–C≡CH + H2O 2+ +Hg ;  H⎯⎯⎯⎯→ CH3–СO–СH3. 
4. Замещение: 
H–C≡C–H + Ag2O → Ag–C≡C–Ag + H2O. 
5. Окисление: 
HC≡CH + 4[O] , katT⎯⎯⎯→ HOOC–COOH; 
HC≡CH + 3[O] +H2O 4KMnO⎯⎯⎯⎯→  HOOC–COOH; 
CH3–C≡C–CH3 + 3[O] +H2O 4KMnO⎯⎯⎯⎯→ 2CH3COOH. 
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Арены (ароматические углеводороды) 
1. Замещение: 
С6H6 + Br2 
Fe⎯⎯→  C6H5Br + HBr; 
С6H6  + CH2=CH2 
+H⎯⎯→C6H5–CH2CH3; 
С6H6 + H2SO4 100 C⎯⎯⎯→D C6H5–SO3H + H2O; 
С6H5–CH3 2 4 3
H SO / HNO , 20 C⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→D o-нитро + п-нитро→  
2 4 3H SO / HNO ,100 C⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→D 2,4,6-тринитротолуол (тол, тротил). 
2. Присоединение: 




С6H5 –СH3 + 3[O] 
+
4KMnO , H⎯⎯⎯⎯⎯→С6H5–COOH + H2O. 
 
Спирты  
1. Насыщенные одноатомные спирты: 
– со щелочными металлами: 
2R–OH + 2Na → 2R–ONa + H2↑; 
– с галогеноводородами: 
R–OH + HCl → R–Cl + H2O; 
– отщепление воды (дегидратация): 
R–CH(H)–C(OH)H2 2 4(конц)H SO⎯⎯⎯⎯⎯→  R–CH=СН2 + H2O; 
– образование сложных эфиров: 
R–OH + HOOC–R′ 2 4H SO ( )T⎯⎯⎯⎯→R–OCOR′ + H2O; 
– частичное окисление: 
R–CH2–OH
+
2 2 7K Cr O / H⎯⎯⎯⎯⎯→ R–CHO; 
– полное окисление: 
С2H5OH + 3O2 = 2CO2 + 3H2O. 
2. Насыщенные многоатомные спирты: 
– со щелочными металлами: 
2CH2OHCHOHCH2OH +6Na →  
 → 2CH2ONaCHONaCH2ONa + 3H2; 
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– с кислотами (неорганическими): 
CH2OHCHOHCH2OH +3HCl → CH2ClCHClCH2Cl + 3H2O; 
– с гидроксидом меди (II): 
глицерин + Cu(OH)2 – ярко-синий раствор. 
 
Фенолы 
1. Реакции OH−-группы: 
– со щелочными металлами: 
2C6H5OH + 2Na → 2C6H5ONa  + H2↑; 
– со щелочами: 
C6H5OH + NaOH → C6H5ONa + H2O. 
2. Реакции замещения в бензольном кольце: 
– с галогенами: 
C6H5OH + 3Br2 4
CCl⎯⎯⎯→2,4,6-трибромфенол + 3HBr; 
– с азотной кислотой: 
C6H5OH +3HNO3 2 4(конц)
H SO⎯⎯⎯⎯⎯→  




RCHO 4NaBH⎯⎯⎯→ RCH2OH. 
2. Окисление: 
RCHO + Ag2 O 3
NH /T⎯⎯⎯→ RCOOH + 2Ag; 
RCHO + Cu(OH)2 ⎯→⎯T  RCOOH + Cu2O + 2H2O; 
2RCHO +O2
kat⎯⎯→ 2RCOOH; 
2CH3COOH + 5O2 = 4CO2 + 4H2O. 
3. Поликонденсация (фенолформальдегид). 
 
Кислоты 
1. Насыщенные одноосновные: 
– кислотные свойства: 
2RCOOH + Zn →  (RCOO)2Zn + H2; 
2RCOOH + MgO →(RCOO)2Mg + H2O; 
RCOOH + NaHCO3 →RCOONa + H2O + CO2; 
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– со спиртами: 
RCOOH +R′OH →RCOOR′ + H2O; 
– галогенирование алкильной группы: 
CH3COOH + Cl2
фосфор⎯⎯⎯⎯→CH2ClCOOH + HCl. 
 
Амины 
1. Взаимодействие с кислотами: 
CH3NH2 + HCl→CH3NH3+Cl−. 
2. Галогенирование ароматических аминов: 
C6H5NH2 + 3Br2 →2,4,6-триброманилин + 3HBr. 
3. Горение: 
4CH3NH2 + 9O2 →2N2 + 4CO2 + 10H2O. 
 
Аминокислоты 
1. Реакции с килотами и щелочами: 
H2N–CH2COOH + HBr →–Br+NH3CH2COOH. 
2. Реакции со спиртами: 
H2N–CH2COOH + СH3OH →H2N–CH2COOCH3 + H2O. 
3. Образование дипептидов: 
H2N–CH2COOH + NH2CH(CH3)COOH →  
→H2N–CH2–CONH–CH(CH3)–COOH + H2O. 
 
Жиры. Сложные эфиры 
1. Гидролиз: 
             RCOOR′ + NaOH ⎯→⎯T RCOONa + R′OH; 
             CH2–OCOR             CH2OH 
              |                                         | 
             CH–OCOR + 3NaOH →  CHOH   + 3RCOONa 
              |                                         | 
             CH2–OCOR             CH2OH. 
2. Гидрирование: 
             CH2–OCOC17H33                CH2–OCOC17H35 
              |                                           | 
             CH–OCOC17H33 + 3H2 →  CH–OCOC17H35 
              |                                           | 
             CH2–OCOC17H33                CH2–OCOC17H35. 
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Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 20  
ÊÀ×ÅÑÒÂÅÍÍÛÉ ÀÍÀËÈÇ ÎÐÃÀÍÈ×ÅÑÊÈÕ  
ÑÎÅÄÈÍÅÍÈÉ. ÓÃËÅÂÎÄÎÐÎÄÛ 
 
Опыт 1. Определение качественного состава органических со-
единений. 
а) Качественная реакция на содержание углерода и водорода. 
Собрать прибор по схеме (рис. 12.3). В пробирку поместить немно-
го (на кончике шпателя) растертой в порошок смеси сахара с оксидом 
меди (II). Газоотводную трубку опустить в пробирку с известковой во-
дой. Нагреть пробирку со смесью. Что выделяется на холодных стен-
ках пробирки? Какие изменения происходят с известковой водой? 
Какой вывод о качественном составе исследуемого вещества 
можно сделать? Составить уравнение реакции полного окисления 
этого вещества. 
б) Качественная реакция на содержание азота.  
В пробирку поместить немного (на кончике шпателя) смеси мо-
чевины с натронной известью и нагреть. Осторожно понюхать выде-
ляющийся газ и убедиться в выделении аммиака по запаху. Прило-
жить к отверстию пробирки смоченную водой красную лакмусовую 
бумажку. Как изменяется ее цвет? Почему? На наличие какого эле-
мента в исследуемом соединении указывают наблюдаемые явления? 
в) Качественная реакция на содержание хлора.  
Сделать спираль на конце медной проволоки, прокалить в пламе-
ни горелки. Прикоснуться спиралью к 2–3 каплям тетрахлорметана 
(находящегося на дне пробирки) и внести ее в пламя горелки. В какой 
цвет окрашивается пламя? Почему? Наличие какого элемента в орга-
ническом растворителе устанавливается таким методом? 
 
Опыт 2. Получение и свойства метана. 
В пробирку поместить немного (на кончике шпателя) смеси аце-
тата натрия и натронной извести. Закрыть пробирку пробкой с газо-
отводной трубкой и нагреть. К отверстию трубки время от времени 
подносить горящую спичку. Наблюдать горение выделяющегося газа. 
Какой цвет пламени? Написать уравнение реакции горения метана. 
Пропустить метан через раствор бромной воды. Что наблюдается? 
 
Опыт 3. Получение и свойства этилена. 
В пробирку налить 2–3 мл смеси этанола и серной кислоты (вы-
данной лаборантом). Закрыть пробирку пробкой с газоотводной 
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трубкой и укрепить наклонно в зажиме штатива (см. рис. 12.4). 
Смесь осторожно нагреть. Когда начнется реакция, конец газоот-
водной трубки опустить в пробирку с 1–2 мл бромной воды. Какие 
изменения происходят с бромной водой? Написать уравнения про-
текающих реакций. 
Вынуть газоотводную трубку из раствора и, повернув ее отвер-
стием кверху, поджечь выделяющийся газ. Светящимся или несветя-
щимся пламенем он горит? Написать уравнение реакции горения газа. 
 
Опыт 4. Получение и свойства ацетилена. 
В пробирку поместить 2–3 кусочка карбида кальция (величиной 
со спичечную головку), добавить 0,5–1 мл воды. Закрыть пробирку 
пробкой с газоотводной трубкой и укрепить наклонно в штативе  
(см. рис. 12.4). Конец трубки опустить в пробирку с 1–2 мл бромной 
воды. Изменяется ли цвет бромной воды? Вынуть газоотводную 
трубку из раствора и поджечь выделяющийся газ. Какова особенность 
горения выделяющегося газа? 
 
Опыт 5. Свойства бензола. 
В пробирку налить 0,5–1 мл бензола, добавить такой же объем 
бромной воды. Взболтать жидкость и дать ей отстояться. Что наблю-
дается? Происходит ли химическое взаимодействие между бензолом 
и бромной водой? 
На основании опытов 1–5 сделать вывод о свойствах и строении 
изученных углеводородов. К какому ряду углеводородов относятся 






1. Чем отличаются органические соединения от неорганических? 
2. Какие вещества называют изомерами? 
3. Написать структурные формулы всех возможных изомеров 
пентана. 
4. Правильно ли названы следующие вещества: 5-метилгексан; 
2,3-диметилбутан; 2-этил-3-метилпропан? Исправить неверные на-
звания. 
5. Написать структурные формулы следующих соединений:  
3-метил-2-пентен; 3-метил-2-гексен; 2-метил-5-этилгептан. 
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6. При сгорании вещества массой 0,8 г образуются оксид углеро-
да (IV) массой 2,2 г и вода массой 1,8 г. Плотность паров этого веще-
ства по отношению к водороду равна 8. Вывести формулу вещества. 
7. Дать электронную схему строения молекул CH3F и CH4. Как 
распределяется в них электронная плотность? Какое вещество легче 
вступает в реакцию замещения? 
8. За счет какого перекрывания электронных облаков образуются 
σ- и π-связи и какая из них более прочная? 
9. Написать структурные формулы изомеров пентена C5H10. 
10. При пропускании смеси этана и этилена объемом 10 л через 
бромную воду получили дибромэтан массой 18,8 г. Определить мас-
совую долю компонентов смеси. 
11. Написать уравнения реакций, отвечающие следующей схеме 
превращений: этилен → этанол → бутадиен → синтетический каучук. 
12. Написать структурные формулы следующих веществ: 2-метил-
1-бутин; 4-метил-2-пентин. 
13. Сколько теплоты выделится при сжигании этана массой 3 г, 
если тепловой эффект горения его 1559,87 кДж/моль? 
14. Как можно получить винилхлорид, имея в наличии карбид 
кальция, хлорид натрия, серную кислоту и воду? Написать уравнения 
реакций. 
15. Какой объем воздуха при нормальных условиях расходуется 
при полном сгорании этана объемом 2 л? 
 
 




Опыт 1. Свойства спиртов. 
а) Свойства одноатомных спиртов.  
В пробирку налить 2–3 мл этанола, поместить кусочек металли-
ческого натрия (величиной со спичечную головку). Закрыть пробирку 
с газоотводной трубкой. Когда начнет выделяться водород без приме-
си воздуха (через 2–3 мин после начала реакции), зажечь газ у отвер-
стия газоотводной трубки. После окончания реакции прибавить к по-
лученному алкоголяту дистиллированной воды и несколько капель 
фенолфталеина. Что наблюдается? Написать уравнения реакций. 
б) Свойства многоатомных спиртов.  
В пробирку налить 0,5–1 мл раствора сульфата меди (II), доба-
вить избыток раствора гидроксида натрия. К выпавшему голубому 
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осадку гидроксида меди (II) прибавить немного глицерина и переме-
шать. Что наблюдается? Написать уравнения реакций. 
в) Свойства ароматических спиртов.  
В пробирку поместить немного фенола (на кончике шпателя), 
прибавить 2–3 мл воды, перемешать. Какова растворимость фенола  
в воде? К полученной эмульсии добавить 2–3 капли раствора гидро-
ксида натрия и перемешать. Почему жидкость становится прозрач-
ной? Написать уравнение реакции. 
Прибавить к прозрачному раствору фенолята натрия 2–3 капли 
соляной кислоты и взболтать жидкость. Почему жидкость мутнеет? 
Написать уравнение реакции. 
В пробирку внести 2–3 капли разбавленного раствора фенола и 
прибавить несколько капель хлорида железа (III). Что наблюдается? 
 
Опыт 2. Получение и свойства альдегидов. 
а) Получение альдегида из спирта.  
В пробирку налить 3–4 мл этанола. На конце медной проволоки 
свернуть 3–4 витка спирали. Накалить эту спираль и опустить в 
спирт. Осторожно понюхать выделяющийся газ, по резкому харак-
терному запаху определить, какое вещество образуется. Составить 
уравнение реакции. 
б) Качественная реакция на альдегид.  
Промыть пробирку раствором соды, а затем чистой водой. На-
лить в нее примерно 1 мл аммиачного раствора оксида серебра (I), 
добавить 4–5 капель формалина и слегка нагреть жидкость. Что на-
блюдается? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 3. Получение и свойства карбоновых кислот. 
а) Получение уксусной кислоты.  
В пробирку поместить 3–4 кристаллика ацетата натрия (или ка-
лия), прибавить 2–3 мл раствора серной кислоты. Пробирку закрыть 
пробкой с газоотводной трубкой и укрепить в штативе (см. рис. 12.4). 
Под конец газоотводной трубки подставить пустую пробирку. Смесь 
веществ нагревать до тех пор, пока в пробирке под газоотводной 
трубкой не соберется 1–2 мл жидкости с характерным запахом уксус-
ной кислоты. Написать уравнение реакции. 
б) Свойства уксусной кислоты.  
Полученную у лаборанта уксусную кислоту разделить на две час-
ти. Одну часть разбавить водой и добавить к ней кусочек металличе-
ского магния. Что наблюдается? К другой части добавить 1–2 капли 
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лакмоида. Что наблюдается? Прилить к обеим частям избыток раство-
ра гидроксида натрия. Что происходит? Написать уравнения реакций. 
в) Получение и свойства жирных кислот.  
В пробирку налить 2–3 мл раствора мыла, добавить 2–3 капли со-
ляной кислоты и взболтать. Чем объяснить выпадение хлопьевидного 
осадка? Составить уравнение реакции. Добавить к осадку раствор 
щелочи. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
г) Получение сложного эфира изоамилового спирта.  
В пробирку влить 2 мл изоамилового спирта, столько же уксус-
ной кислоты и 1 мл концентрированной серной кислоты. Нагреть 
смесь до появления желтой окраски, охладить и добавить 1 мл воды. 
Какое вещество будет находиться в верхнем слое жидкости? Соста-
вить уравнение реакции. 
 
Опыт 4. Свойства углеводов. 
а) Свойства глюкозы.  
В пробирку налить 3–4 мл аммиачного раствора оксида серебра (I),  
добавить 1–2 мл 1%-ного раствора глюкозы и нагреть. Что наблюда-
ется? Написать уравнение реакции. 
б) Свойства свекловичного сахара.  
Взять три пробирки. В одну из них налить 2 мл раствора суль-
фата меди (II) и столько же концентрированного раствора глюкозы, 
нагреть до кипения и при непрерывном перемешивании добавить 
несколько капель 10%-ного раствора гидроксида натрия. Что на-
блюдается? Написать уравнение реакции. Во второй пробирке про-
делать аналогичный опыт со свекловичным сахаром. Что наблюда-
ется? В третью пробирку налить 1 мл концентрированного раствора 
сахара, добавить такой же объем раствора серной кислоты и нагре-
вать в течение 2–3 мин при непрерывном перемешивании. Затем 
прибавить 1 мл раствора сульфата меди (II) и несколько капель ще-
лочи. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
Какая функциональная группа присутствует в молекулах глюко-
зы? Какие изменения произошли с сахаром под действием кислоты? 
в) Свойства клетчатки.  
Растереть на стеклянной пластине в нескольких каплях воды 
кусочки фильтровальной бумаги в кашицу и перенести ее в две 
пробирки. В первую пробирку прибавить 1 мл раствора сульфата ме-
ди (II) и несколько капель щелочи. Наблюдается ли образование ок-
сида меди (I)? Во вторую пробирку влить раствор серной кислоты и 
кипятить в течение 3–5 мин при непрерывном перемешивании. После 
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этого добавить раствор сульфата меди (II), гидроксида натрия и снова 
нагреть до кипения. Что наблюдается? Что произошло с клетчаткой 






1. Назвать классы органических соединений. Написать их общие 
формулы. 
2. Какие группы атомов называются функциональными? 
3. Какие вещества называются спиртами? 
4. Какая общая формула предельных одноатомных спиртов? 
5. Написать возможные изомеры спирта C4H9OH и дать им на-
звания. 
6. Какой из газов крекинга нефти используется для получения бу-
танола-2? Какой объем этого газа (н. у.) необходим для получения бу-
танола-2 массой 5 кг? 
7. При сжигании этанола массой 4,6 г выделилось 136,68 кДж те-
плоты. Составить термохимическое уравнение этой реакции. 
8. Какой объем водорода (н. у.) можно получить при взаимодейст-
вии металлического натрия массой 2,3 г и метанола массой 40 г? 
9. Написать уравнения реакций, при помощи которых можно от-
личить друг от друга этанол, глицерин и фенол. 
10. При взаимодействии некоторого вещества массой 5,4 г с амми-
ачным раствором оксида серебра (I) образуется серебро массой 16,2 г. 
Вычислить молярную массу продукта и написать структурные фор-
мулы его возможных изомеров. 
11. При брожении глюкозы образовался газ объемом 0,224 м3 при 
нормальных условиях. Какая масса глюкозы подвергалась брожению? 
12. Какая масса технического фенола, содержащего 5% (по массе) 
примесей, потребуется для образования фенолята натрия массой 1,16 г? 
13. На гидролизном заводе за сутки из древесных опилок получен 
96%-ный раствор этанола массой 80 т. Определить объем (при н. у.) 
выделившегося оксида углерода (IV)? 
14. Какую массу дивинила можно получить из 96%-ного этанола 
объемом 1 л (плотность 0,8 г/см3)? 
15. Какая масса жира необходима для получения глицерина мас-
сой 100 г, если предположить, что жир – производное стеариновой 
кислоты и превращению подвергаются 80% его (по массе)? 
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Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 22  
ÀÇÎÒÑÎÄÅÐÆÀÙÈÅ ÎÐÃÀÍÈ×ÅÑÊÈÅ ÑÎÅÄÈÍÅÍÈß.  
ÂÛÑÎÊÎÌÎËÅÊÓËßÐÍÛÅ ÂÅÙÅÑÒÂÀ 
 
Опыт 1. Получение нитробензола. 
В пробирку поместить смесь из 2 мл концентрированной серной 
кислоты и 1 мл концентрированной азотной кислоты. Перемешать, ох-
ладить. Добавить по каплям при непрерывном перемешивании и охла-
ждении 1 мл (20 капель) бензола. Когда будет прилит весь бензол, пе-
ренести пробирку в стакан с горячей водой и энергично встряхивать 
пробирку, пока весь бензол не растворится. После этого вылить полу-
ченную жидкость в стакан с водой и дать отстояться. Какое вещество 
будет находится на дне стакана? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 2. Получение соли анилина и выделение из нее анилина. 
В пробирку налить 1 мл концентрированной соляной кислоты и 
0,5 мл анилина, перемешать, охладить. Что наблюдается? Написать 
уравнение реакции. Слить жидкость с кристаллов, растворить их  
в воде, прибавить избыток раствора гидроксида натрия. Что наблюда-
ется? Написать уравнение реакции. 
 
Опыт 3. Свойства белков. 
а) Качественные реакции на содержание в белке азота и серы.  
В пробирку влить примерно 1 мл раствора белка, добавить на-
тронной извести массой около 1 г или твердого гидроксида натрия. 
Нагреть. Поднести к отверстию пробирки смоченную водой красную 
лакмусовую бумажку. Что наблюдается? В выделении какого газа 
можно убедиться по запаху? 
Охладить пробирку, влить 1–2 мл воды, перемешать и добавить 
несколько капель раствора нитрата свинца (II). Что наблюдается? 
На присутствие каких атомов элементов в белке указывают эти 
реакции? 
б) Цветные реакции на присутствие белков.  
В пробирку влить 1–2 мл раствора белка, добавить такой же объем 
раствора гидроксида натрия, перемешать, внести 2–3 капли раствора 
сульфата меди (II) и слегка нагреть (не до кипения!). Появление 
фиолетового окрашивания указывает на присутствие белка (биуре-
това реакция). 
К 1–2 мл раствора белка в пробирке добавить 2–3 капли концен-
трированной азотной кислоты, перемешать и слегка нагреть. Наблюдать  
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образование желтого осадка. Раствор охладить, добавить раствор 
гидрата аммиака до создания щелочной среды. Наблюдать изменение 
окраски осадка из желтой в оранжевую (ксантопротеиновая реакция). 
 
Опыт 4. Свойства полиэтилена. 
а) Действие на полиэтилен высоких температур.  
Образец полиэтилена нагреть (при помощи щипцов) над пламе-
нем горелки до размягчения. Изменить форму размягченного поли-
этилена, охладить. Можно ли после этого изменить форму образца 
при обычной температуре? На какое свойство полиэтилена указывают 
наблюдаемые явления? 
б) Отношение полиэтилена к кислотам и щелочам.  
В две пробирки поместить образцы полиэтилена. В одну пробир-
ку добавить раствор кислоты, в другую – щелочи. Что наблюдается? 
в) Отношение полиэтилена к действию бромной воды.  
В пробирку налить 1–2 мл бромной воды и поместить образцы 
полиэтилена. Изменяется ли окраска бромной воды? 
Какой вывод о химических свойствах полиэтилена можно сде-





1. При реакции нитрования из бензола массой 7,8 г получен нит-
робензол массой 10,5 г. Каков выход нитробензола от теоретически 
возможного? 
2. Как получить анилин, если в качестве исходного вещества ис-
пользовать карбид кальция? Написать уравнения реакций. 
3. Какую массу анилина можно получить из нитробензола массой 
61,5 г, если выход составляет 70% ? 
4. Какова общая формула аминокислот? Какие функциональные 
группы входят в их состав? 
5. Дать схемы получения аминоэтановой кислоты из метана и α-ами-
нокапроновой кислоты из 1-пропанола. Написать уравнения реакций. 
6. Что такое пептидная связь? Ответ подтвердить уравнением 
реакции. 
7. Написать структурную формулу простейшей непредельной 
одноосновной карбоновой кислоты и уравнение реакции взаимодей-
ствия ее с метанолом. Составить схему полимеризации полученного 
продукта. 
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8. Каковы различия в свойствах предельных и непредельных уг-
леводородов? Составить схему образования каучука из дивинила и 
стирола. Что такое вулканизация каучука? 
9. Какую примерно молекулярную массу будет иметь белок, со-
держащий 0,3% серы, если предположить, что в молекулу белка вхо-
дит один атом серы? 
10. Как получить этиловый эфир аминопропионовой кислоты? 
Написать уравнение реакции. 
11. Указать химические способы разделения следующих смесей: 
а) 1-бутанола и фенола; б) бензола и анилина. 
12. Составить уравнение поликонденсации ω-аминоэнантовой 
кислоты H2N – (CH2)6 – COOH  и привести структурную формулу об-
разующегося высокомолекулярного соединения. 
13. Какие химические реакции характерны для этиленовых угле-
водородов? Что такое полимеризация, поликонденсация? 
14. Какие соединения называются аминами? Составить схему по-
ликонденсации адипиновой кислоты и гексаметилендиамина. Назвать 
образовавшийся полимер. 
15. Принимают ли участие водородные связи в образовании мо-
лекул белка? Назвать вещества, свойства которых зависят от наличия 
у них водородной связи. 
16. Что такое найлон? Составить схему полимеризации этого по-
лимера. 
17. Какие галогенопроизводные называются фреонами? Привести 
формулу их представителя. 
18. Что представляют собой нитроцеллюлоза, ацетилцеллюлоза? 
Где они применяются? 
19. Какие вещества называют кремнийорганическими? Какое 
применение они нашли? 
20. Какие волокна называют искусственными? Синтетическими?  
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К первой аналитической группе относят катионы K+, Na+, NН4+, 
Mg2+ и некоторые другие. Большинство солей этих катионов хорошо 
растворимо в воде. Поэтому группового реагента, осаждающего все 
четыре катиона, нет.  
При систематическом анализе ионы K+, Nа+ и Мg2+ обнаружива-
ют в последнюю очередь, так как этому мешают катионы других 
групп, которые должны быть удалены. В водных растворах все ка-
тионы первой аналитической группы бесцветны. 
Металлы калий и натрий, относящиеся к I группе Периодической 
системы Д. И. Менделеева, образуют сильные щелочи – едкий натр 
NaOН и едкое кали KОН.  
Гидрат аммиака NH3 · H2O, наоборот, является слабым основа-
нием. Однако ион NН4+ близок по свойствам к катиону K+ и образует 
несколько аналогичных малорастворимых солей. Очень важно, что 
соли аммония, в отличие от солей K+ и Nа+, разлагаются при нагрева-
нии и, следовательно, могут быть удалены прокаливанием.  
Все соли NН4+ легко гидролизуются, тогда как из солей калия и 
натрия подвергаются гидролизу только соли слабых кислот (уголь-
ной, уксусной и др.). 
Металл магний, относящийся ко II группе Периодической систе-
мы, во всех соединениях имеет степень окисления +2 и отличается от 
остальных катионов первой аналитической группы рядом свойств.  
Так, гидроксид магния Мg(ОН)2 плохо растворим в воде и являет-
ся довольно слабым основанием. Ион Мg2+ является переходным меж-
ду катионами первой и второй групп.  
Основной карбонат магния (МgОН)2СО3, подобно карбонатам 
катионов второй группы, мало растворим в воде. Однако он рас-
творяется в избытке солей аммония и при действии карбоната ам-
мония (NН4)2СО3 в присутствии хлорида аммония NН4Сl не выпа-
дает в осадок. Поэтому ион Мg2+ остается в растворе с катионами 
первой группы. 
Катионы первой аналитической группы играют большую роль  
в биохимических и агрохимических процессах. Они могут содержаться 
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в почвах как в подвижном, т. е. доступном для усвоения растениями, 
так и в связанном состоянии.  
В водной вытяжке из почвы катионы K+, Nа+, NН4+ и Мg2+ обыч-
но присутствуют в виде легкорастворимых солей (хлоридов, сульфа-
тов, нитратов, карбонатов и т. п.). Значительное содержание солей 
натрия (Nа2SО4, NаСl, NаНСО3) характерно для засоленных почв. 
При этом наиболее вреден для растений в почве гидрокарбонат нат-
рия NаНСО3, присутствие которого даже в небольших количествах 
вызывает их гибель. 
Ионы K+ и NН4+ в противоположность катиону Nа+ необходимы 
для минерального питания растений.  
Магний содержится в зеленом пигменте растений – хлорофилле. 
Поэтому небольшие количества солей Мg2+ в почве также необходи-
мы для нормальной жизнедеятельности растительного организма. 
Анализируя водные вытяжки, можно выяснить пригодность почвы 
для возделывания тех или иных культур и определить меры, необхо-
димые для ее улучшения. 
Катионы первой аналитической группы входят в состав важней-
ших минеральных удобрений. Калий вносят в почву в виде калийной 
селитры, сульфата, хлорида и других калийных солей. Ион NН4+ со-
держится в аммонийной селитре, сульфате и хлориде аммония, в ам-
мофосе NН4Н2РО4 и диаммофосе (NН4)2НРО4. 
Натрий является составной частью чилийской селитры NаNО3. 
Магний входит в состав доломита СаСО3 · МgСО3, который приме-
няют как известковое и магнезиальное удобрение. Поэтому естест-
венно, что реакции катионов K+, Nа+, NН4+ и Мg2+ широко использу-
ют в лабораториях для анализа минеральных удобрений. 
Помимо этого, соединения натрия и калия (хлориды, фосфаты, 
гидрокарбонаты, сложные органические вещества) являются непре-
менной составной частью тканей и физиологических жидкостей жи-
вотных. 0,9%-ный раствор NаСl (физиологический раствор) исполь-
зуют при кровопотерях и биологических исследованиях.  
Гидрокарбонат натрия и окись магния служат для нейтрализации 
избыточной кислотности желудочного сока.  
Бромиды калия и натрия употребляют в качестве средств, успо-
каивающих нервную систему.  
Поскольку аммиак и соли аммония образуются при гниении бел-
ка, наличие их в природных водах служит признаком загрязненности. 
Для контроля качества воды, делают пробы на присутствие катиона 
NН4+ и некоторых других ионов. 
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Реакции катиона калия K+ 
Для изучения реакций иона K+ обычно используют растворы хло-
рида, сульфата или нитрата калия. Важнейшим реактивом на ион K+ 
является гексанитрокобальтат (III) натрия. 
Опыт 1. Действие гексанитрокобальтата (III) натрия Nа3[Со(NО2)6]. 
Реактив выделяет из растворов солей калия желтый кристалли-
ческий осадок двойной соли калия и натрия: 
2KCl + Nа3[Со(NО2)6] = K2Na[Со(NО2)6]↓ + 2NaCl 
или 
2K+ + Na+ + [Со(NО2)6]3– = K2Na[Со(NО2)6]↓. 
Для выполнения реакции необходим свежеприготовленный рас-
твор гексанитрокобальтата (III) натрия Nа3[Со(NО2)6], так как при хра-
нении реактив разлагается с выделением ионов Со2+, имеющих розовую 
окраску. Порозовевший раствор реактива не пригоден к употреблению. 
К 2–3 каплям раствора соли K+ прибавьте 3 капли реактива и по-
трите стеклянной палочкой о стенки пробирки. Выпадает желтый 
кристаллический (но не аморфный!) осадок. 
Реакция достаточно чувствительна, минимальная концентрация для 
нее 1 : 13 000. Можно выполнять ее на часовом или предметном стекле. 
При выполнении реакции необходимо соблюдать следующие 
условия. 
Анализируемый раствор должен иметь рН не больше 7, так как в 
щелочной среде реактив легко разлагается с выделением темно-
бурого аморфного осадка гидроксида Со(ОН)3: 
Nа3[Со(NО2)6] +  3NaОН = Со(ОН)3↓ + 6NаNО2. 
В сильнокислой среде образуется очень нестойкая кислота 
Н3[Со(NО2)6]: 
2Nа3[Со(NО2)6] + 6НСl = 2Н3[Со(NО2)6] + 6NaСl, 
которая в момент образования разлагается с выделением оксидов азота:  
2Н3[Со(NО2)6] + 4НСl = 2СоСl2 + 5NО↑ + 7NО2↑ + 5Н2О. 
Однако в уксусной кислоте ни сам реактив, ни образующийся 
осадок не разрушаются. 
Потирание стеклянной палочкой о стенки пробирки предотвра-
щает образование перенасыщенного раствора и ускоряет выпадение 
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осадка. Из разбавленных растворов он выделяется после непродолжи-
тельного стояния. 
Присутствие солей NН4+ мешает выполнению реакции, так как 
при этом тоже выпадает желтый кристаллический осадок: 
2NH4Сl + Nа3[Со(NО2)6] = (NH4)2Nа3[Со(NО2)6]↓ + 2NaCl. 
Так как ион Mg2+, образующий с реактивом растворимое соедине-
ние, обнаружению калия не мешает, катион K+ следует обнаруживать  
действием гексанитрокобальтата (III) натрия Nа3[Со(NО2)6] в ней-
тральном или уксуснокислом растворе, который может содержать 
Мg2+, но не содержит солей NН4+, они должны быть предварительно 
удалены прокаливанием. 
 
Опыт 2. Микрокристаллоскопическая реакция с Na2Рb[Cu(NO2)6].  
Реактив дает с солями K+ черные или коричневые кубические 
кристаллы K2Рb[Cu(NO2)6]:  
2KСl + Na2Рb[Cu(NO2)6] = K2Pb[Cu(NO2)6] + 2NaСl 
или 
2K+ + Pb2+ + [Cu(NO2)6]4– = K2Pb[Cu(NO2)6]↓. 
На предметное стекло нанесите каплю раствора соли K+ и вы-
парьте досуха. Поместите рядом каплю реактива и смешайте палоч-
кой с сухим остатком. Рассмотрите форму и цвет кристаллов под 
микроскопом (рис. 14.1). Реакцию выполняют при рН = 7. Минималь-




Рис. 14.1. K2Pb[Cu(NO2)6] 
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Ионы NН4+ мешают обнаружению K+, так как тоже образуют  
с тройным нитритом черные кристаллы. Ионы Nа+ и Мg2+ выполне-
нию реакции не мешают. 
 
Опыт 3. Окрашивание пламени. 
Соли калия и их растворы окрашивают бесцветное пламя газовой 
горелки в фиолетовый цвет. 
Возьмите стеклянную палочку с впаянной в нее платиновой или 
нихромовой проволочкой. Очистите проволоку, промывая ее в кон-
центрированной соляной кислоте и прокаливая в пламени горелки до 
полного исчезновения окраски пламени. Чистую накаленную прово-
локу опустите в раствор хлорида калия или наберите на нее немного 
твердой соли. Внесите проволоку с солью в бесцветное пламя горел-
ки. Окраску пламени лучше наблюдать через синее стекло или инди-
говую призму, чтобы избежать влияния соединений натрия, маски-
рующих окраску пламени. 
 
Реакции катиона аммония NН4+  
Для выполнения реакций берут раствор хлорида аммония NН4Сl 
или сульфата аммония (NН4)2SО4. 
 
Опыт 1. Действие щелочей.  
Щелочи NaОН, KОН и др. при нагревании выделяют из солей 
аммония газообразный аммиак. 
К 2–3 каплям раствора соли NН4+ прибавьте 3–4 капли щелочи и 
поставьте на водяную баню. Выделение аммиака NН3 можно обнару-
жить по запаху, но лучше воспользоваться для этого индикаторной 
бумагой или бумагой, смоченной раствором нитрата ртути (I) Hg2(NО3)2. 
Полоску влажной лакмусовой (или фенолфталеиновой) бумаги подер-
жите в парах над пробиркой, но не касайтесь внутренней поверхности ее 
стенок. При этом газообразный аммиак взаимодействует с водой: 
NH3 + H2O R  NH3 ⋅ H2O. 
Образующееся основание NH3 · H2O окрашивает лакмусовую бу-
магу в синий цвет, а фенолфталеиновую – в розовый. 
Фильтровальная бумага, пропитанная нитратом ртути (I) Нg2(NО3)2 
чернеет от аммиака из-за выделения мельчайших частиц свободной 
ртути: 
2Hg2(NО3)2 + 4NH3 + H2O =  
= [OHg2NH2] NO3 + 2Hg↓ + 3NH4NO3. 
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Комплексный катион [OHg2NH2]+ получается при замещении 
двух атомов водорода в NН4+ двухзарядной группой OHg2+. Соедине-
ние [OHg2NH2]NO3 называют нитратом оксодимеркураммония. 
Для обнаружения очень малых количеств аммиака NН3 поль-
зуютcя так называемой газовой камерой (рис. 14.2). На нижнее часовое 
стекло помещают смесь соли аммония и щелочи, а на внутреннюю  
поверхность верхнего стекла – влажную красную лакмусовую бумаж-
ку. Затем газовую камеру ставят на водяную баню и наблюдают из-
менение окраски индикаторной бумаги. 
 
 
Рис. 14.2. Газовая камера 
 
Опыт 2. Действие реактива Несслера. 
Реактив Несслера, т. е. смесь K2[HgI4] и KОН, выделяет из раство-
ров солей NН4+ красно-бурый осадок йодида оксодимеркураммония: 
NH4Cl + 2K2[HgI4] + 4KOH =  
= [OHg2NH2] I↓ + 7KI + KCl + 3H2O. 
К одной капле разбавленного раствора соли NН4+ на часовом 
(или предметном) стекле прибавьте 2–3 капли реактива Несслера. 
Выполняя реакцию, обязательно действуйте избытком реактива, так 
как образующийся осадок растворим в солях аммония. От следов  
аммиака NН3 или иона NН4+ красно-бурый осадок не выпадает, но 
раствор окрашивается в желтый или оранжевый цвет. 
Реакция чрезвычайно чувствительна и показывает присутствие 
даже случайных примесей NН4+. Поэтому ее используют не для обна-
ружения иона NН4+, а главным образом, для проверки полноты удале-
ния аммонийных солей, мешающих обнаружению других ионов. 
Реактив Несслера применяют в сельскохозяйственном анализе 
для проверки качества природных вод. В питьевой воде, предназна-
ченной для животных, присутствие аммиака не допускается. 
 
Опыт 3. Термическое разложение солей аммония. 
Ранее было отмечено, что ион NН4+ мешает обнаружению K+, так  
как дает осадки с Nа3[Со(NО2)6], NaHC4H4O6 и Na2Pb[Cu(NO2)6]. Помимо  
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этого, соли аммония, гидролизуясь, образуют минеральные кислоты, 
разлагающие K[Sb(OH)6] с выделением осадка метасурьмяной кисло-
ты HSbO3. Следовательно, ионы NН4+ мешают и обнаружению ионов 
Na+ действием гексагидроксостибата калия. 
Если в анализируемом растворе обнаружен ион NН4+, то его нуж-
но удалить прежде, чем приступить к обнаружению катионов K+ и Na+. 
Для этого используют свойство аммонийных солей при высоких 
температурах легко разлагаться и улетучиваться, образуя те или иные 
газообразные продукты: 
NH4Cl R  NH3 + HCl; 
(NH4)2CO3 = 2NH3↑ + CO2↑ + H2O; 
(NH4)3PO4 = 3NH3↑ + H3PO4; 
NH4NO3 = N2O↑ + 2H2O. 
 
Опыт 4. Действие гидротартрата натрия NaHC4H4O6. 
NaHC4H4O6 – кислая соль винной кислоты (HOOC – CHOH –  
– CHOH – COOH) образует с катионами K+ и NH4+ белые кристалли-
ческие осадки KHC4H4O6 и NH4C4H4O6, растворимые в горячей воде, 
сильных кислотах и щелочах с образованием нормальных тартратов и 
винной кислоты. 
KHC4H4O6 + H+ = K+ + H2C4H4O6 
KHC4H4O6 + OH− + K+ = K2C4H4O6 + H2O 
Поэтому, чтобы избежать их образования, реакцию проводят при 
рН = 5–7. 
Возьмите две пробирки. В одну внесите две капли раствора соли 
калия, а в другую – две капли раствора соли аммония и прибавьте в 
каждую пробирку две капли гидротартрата натрия. Наблюдайте вы-
падение осадка. Напишите уравнение реакции.  
 
Реакции катиона магния Мg2+ 
Для изучения реакций Мg2+ берут раствор хлорида МgСl2 или 
сульфата магния МgSО4. Щелочи NаОН и KОН выделяют из раство-
ров солей Мg2+ белый аморфный осадок гидроксида магния. 
 
Опыт 1. Действие щелочей. 
MgCl2 + 2KOH = Mg(OH)2↓ + 2KCl  
или  
Mg2+ + 2OH− = Mg(OH)2↓. 
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В ходе анализа эту реакцию используют для отделения Мg2+ от 
других катионов первой группы, у которых гидроксиды хорошо рас-
творимы в воде. 
Водный аммиак осаждает ионы Мg2+ не полностью. В присутст-
вии же солей NН4+ диссоциация NH3 · H2O настолько подавляется, что 
осадок гидроксида магния Мg(ОН)2 вовсе не выпадает (из-за недос-
татка ионов ОН– в растворе). 
К 2–3 каплям раствора соли Мg2+ прибавьте столько же раствора 
едкого кали KОH, обратите внимание на аморфный характер осадка 
Мg(ОН)2. В другой пробирке к 2 каплям раствора соли Мg2+ прилейте 
сначала 2 капли насыщенного раствора хлорида аммония NН4Сl, а за-
тем 2 капли раствора аммиака. Убедитесь, что осадок не выпадает. 
Очевидно, гидроксид магния растворяется не только в кислотах, но 
также и в солях аммония. 
 
Опыт 2. Действие гидрофосфата натрия.  
Na2НРO4 в присутствии гидроксида и хлорида аммония образует 
с солями Мg2+ белый кристаллический осадок фосфата магния-аммония: 
MgCl2 + Na2НРО4 + NH3 · H2O = МgNН4РО4↓ + 2NaСl + Н2О. 
Хлорид аммония прибавляют, чтобы от действия NH3 · H2O не вы-
пал осадок Мg(ОН)2. Фосфат магния-аммония растворим в минераль-
ных кислотах и даже в уксусной кислоте, поэтому реакцию выполня-
ют в нейтральном или слабощелочном растворе. 
К 2–3 каплям раствора соли Мg2+ прибавьте 2 капли раствора 
хлорида аммония и 4 капли реактива Na2HPO4. Затем добавляйте  
2н. NH3 · H2O до щелочной реакции на лакмоид (или до появления запа-
ха аммиака), перемешивая раствор палочкой после добавления каждой 
капли реактива. Из разбавленных растворов осадок выпадает не сразу: 
появление его можно ускорить взбалтыванием или потиранием палоч-
кой о стенки пробирки. Иногда дают раствору постоять 15–20 мин. 
Реакция с гидрофосфатом натрия достаточно чувствительна и 
чаще всего используется для обнаружения Мg2+ в ходе систематиче-
ского анализа. 
Катионы других аналитических групп (кроме первой) мешают 
обнаружению Мg2+, так как тоже дают с гидрофосфатом натрия не-
растворимые фосфаты. Поэтому эти катионы нужно удалить. 
Реакцию с гидрофосфатом натрия можно выполнить и микрокри-
сталлоскопически. На предметное стекло поместите каплю испытуе-
мого раствора, содержащего немного хлорида аммония, и подержите  
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2–3 мин над отверстием склянки с 25%-ным водным аммиаком. За-
тем введите в каплю кристалл Na2HPO4 · 12H2O и рассмотрите ее 
под микроскопом. При медленной кристаллизации получаются ха-
рактерные кристаллы фосфата магния-аммония МgNН4РО4 · 6H2O 
(рис. 14.3, а), а при быстрой они приобретают форму звездочек или 
дендритов (рис. 14.3, б). Реакция очень чувствительна (обнаружи-
ваемый минимум – 0,012 мкг Мg2+). Другие катионы первой группы 
не мешают выполнению реакции. 
 
 
                                              а                                             б  
Рис. 14.3. Кристаллы МgNН4РО4 · 6Н2О: 
а – при медленной кристаллизации;  
б – при быстрой кристаллизации 
 
Из слишком разбавленных растворов ионы Мg2+ концентрируют 
при помощи катионитов. 
 
Опыт 3. Действие растворимых карбонатов.  
Na2СO3 и K2СO3 выделяют из растворов солей Мg2+ белый 
аморфный осадок основного карбоната: 
2МgСl2 + 2Na2СО3 + Н2О = (МgОН)2 СО3↓ + 4NaСl + СО2↑ 
или 
2Mg2+ + 2CO32– + H2O = (MgOH)2CO3↓ + CO2↑. 
К 2–3 каплям раствора соли Мg2+ добавьте равный объем раство-
ра карбоната натрия Nа2СО3. Убедитесь, что осадок (МgОН)2СO3 рас-
творяется в кислотах. 
Карбонат аммония также частично осаждает ионы Мg2+ в виде 
основной соли: 
2МgСl2 + 2(NН4)2СО3 + Н2O R   
R  (МgОН)2СО3↓ + 4NН4Сl + СО2. 
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Однако эта реакция обратима, и равновесие ее сильно смещено 
влево. Если же к раствору предварительно прибавить немного хлори-
да аммония, то осадок гидроксокарбоната магния (МgОН)2СO3 вовсе 
не образуется. Убедитесь на опыте, что осадок основного карбоната 
магния растворим в солях аммония. 
Растворимость (МgОН)2СО3 в избытке солей аммония использу-
ют для отделения Мg2+ от катионов второй группы, осаждаемых кар-
бонатом аммония. Ион Мg2+, остающийся при этом в растворе, отно-
сят к первой аналитической группе. 
 
Реакции катиона натрия Na+ 
Для изучения реакций катиона натрия чаще всего используют 
растворы хлорида, сульфата или нитрата натрия. 
 
Опыт 1. Действие дигидроантимоната калия KH2SbO4. 
KH2SbO4 образует с катионом Na+ белый осадок дигидроантимо-
ната натрия. Реакцию надо проводить в строго нейтральной среде при 
рН = 7. В сильнощелочной среде осадок NaH2SbO4 не образуется, так 
как под действием щелочи превращается в среднюю соль: 
NaH2SbO4 + 2NaOH = Na3SbO4 + 2H2O. 
В кислой среде из раствора выпадает белый аморфный осадок 
метасурьмяной кислоты: 
NaH2SbO4 + HCl = HSbO3 + NaCl + H2O. 
Этот осадок ошибочно может быть принят за осадок дигидроан-
тимоната натрия. 
Обнаружению Na+ мешают ионы NH4+ и Mg2+, так как они вызы-
вают осаждение HSbO3. Например:  
NH4+ + H2SbO4− = HSbO3 + NH3 · H2O. 
Налейте в пробирку 2–3 капли раствора KH2SbO4, затем 2 капли 
NaCl и потрите стеклянной палочкой о стенки пробирки. Чтобы убе-
дится в том, что получен кристаллический осадок, поместите каплю 
с полученным осадком на предметное стекло и рассмотрите ее под 
микроскопом. Напишите уравнение реакции и укажите условия об-
наружения иона Na+. 
 
Опыт 2. Окрашивание пламени. 
Летучие соединения натрия окрашивают пламя в характерный 
желтый цвет. 
 205
Очищенную платиновую или нихромовую проволочку обмакните 
в раствор NaCl и внесите в бесцветное пламя горелки. О присутствии 
катионов натрия можно утверждать только в том случае, если желтый 
цвет пламени будет ярким и сохранится таким в течение 10–15 секунд. 
 
 
14.2. Âòîðàÿ àíàëèòè÷åñêàÿ ãðóïïà êàòèîíîâ 
 
Общая характеристика катионов второй группы 
Ко второй аналитической группе относятся ионы Са2+, Sr2+ и Ва2+. 
Образующие их металлы расположены во II группе Периодической 
системы Д. И. Менделеева, называются щелочноземельными и харак-
теризуются высокой химической активностью, растущей от кальция 
к барию. 
Катионы второй аналитической группы бесцветны и водных рас-
творов не окрашивают. 
Ионы Са2+, Sr2+ и Ва2+ (в отличие от катионов первой группы) об-
разуют малорастворимые в воде карбонаты. Поэтому их осаждают 
действием карбоната аммония (NН4)2СО3, который и является груп-
повым реагентом. 
Из солей Са2+, Sr2+ и Ва2+ нерастворимы кроме того сульфаты, 
фосфаты и оксалаты. Однако осаждать катионы второй группы в ви-
де этих солей нецелесообразно, так как сульфаты их нерастворимы  
в сильных кислотах и с большим трудом снова переводятся в раствор, 
а ионы РО43– и С2О42–, присутствуя в смеси, усложняют анализ. 
От катионов третьей-пятой групп Са2+, Sr2+ и Ва2+ отличаются хо-
рошей растворимостью сульфидов в воде. 
Ионы Са2+ широко распространены в природе, имеют большое 
агробиологическое значение. 
Почва обладает обменной поглотительной способностью, под 
которой понимают свойство обменивать катионы, содержащиеся  
в твердой фазе, на эквивалентное количество ионов раствора. На по-
верхности почвенных мелкодисперсных частиц преобладает обмен-
ный Са2+, от количества которого в большой степени зависят струк-
тура, водно-воздушный режим и другие свойства почвы. В отличие 
от плодородных, кислые (например, дерново-подзолистые) почвы 
содержат много обменного H+, солонцы и солонцеватые почвы –  
обменного Na+. Улучшение этих почв достигается внесением соеди-
нений кальция. Например, в сильнокислые почвы вносят извест- 
няк СаСO3, нейтрализующий почвенные кислоты, а в солонцеватые –  
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гипс СаSО4 · 2Н2О. Присутствие в почве небольших количеств этих 
солей безвредно для растений. 
Ион Ca2+ легко обнаруживается в водной вытяжке из почвы. 
Многие соединения кальция используют как минеральные удоб-
рения; он входит в состав фосфоритной муки Са3(РО4)2, апатитового 
концентрата Са3(РО4)2 · CaF2, суперфосфата Са(Н2РО4)2 + CaSO4, пре-
ципитата CaHPO4 · 2H2O, цианамида кальция СаCN2 и кальциевой се-
литры Са(NO3)2. Арсенит и арсенат кальция используют как сельско-
хозяйственные яды. 
Соединения Са2+ присутствуют в клетках всех животных; 100 мл 
кровяной сыворотки содержат 9,2–11,3 мг Са2+. Фосфат и карбонат его 
входят в состав костей. Растворимый гидрокарбонат кальция Са(НСО3)2 
находится в природных водах и сообщает им временную жесткость. 
Ионы Ва2+ весьма ядовиты. Хлорид и карбонат бария используют 
в сельском хозяйстве как яды. 
Ион Са2+ чаще всего обнаруживают, анализируя почвы, удобре-
ния и природные воды, а Ва2+ – при распознавании ядохимикатов. 
 
Действие группового реагента 
Групповой реагент – карбонат аммония (NН4)2СО3, образует с иона-
ми Са2+, Sr2+ и Ва2+ карбонаты, практически нерастворимые в воде. 
Осадки образовались бы и при действии на раствор других кар-
бонатов (Nа2СО3, K2СО3). Однако пользоваться ими для отделения 
второй группы недопустимо, т. к. при этом мы ввели бы ионы Nа+ 
или K+, не зная, присутствовали ли они в исходном растворе. При-
менение же карбоната аммония (NН4)2СО3 не повлечет за собой этой 
ошибки, так как ион NН4+ можно предварительно открыть дробным 
методом. 
Групповой реагент (NН4)2СО3 гидролизуется: 
NН4+ + CO32– + H2O R  HCO3– + NH3 · H2O. 
Это препятствует полному осаждению катионов второй группы, 
потому что кислые соли Са(НСО3)2, Sr(НСО3)2 и Ва(НСО3)2 раство-
римы в воде. Для подавления гидролиза карбоната аммония к раство-
ру прибавляют NH3 · H2O. При этом равновесие реакции гидролиза 
смещается влево и ион НСО3– превращается в ион-осадитель CO32–. 
Помимо того, карбонат аммония частично разлагается с образо-
ванием карбамината аммония, также не осаждающего катионы второй 
группы: 
(NH4)2CO3 R  NH2COONH4 + H2O. 
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Однако при нагревании раствора до 50–70 °С это равновесие то-
же смещается влево. Кроме того, нагревание способствует превраще-
нию аморфного осадка карбонатов в кристаллический, легче отделяе-
мый центрифугированием. 
При действии карбоната аммония помимо катионов второй груп-
пы частично осаждается ион Мg2+ в виде основной соли: 
2MgCl2 + 2(NH4)2CO3 + H2O R   
R  (МgОН)2СО3↓+ 4NН4Сl + СО2. 
Во избежание этого к раствору добавляют хлорид аммония, в ко-
тором гидроксокарбонат магния (MgOH)2CO3 растворяется. Прибав-
ление хлорида аммония предотвращает также выпадение осадка гид-
роксида магния Mg(OH)2, растворимого в избытке солей аммония. 
Однако большой избыток хлорида аммония недопустим: эта гидроли-
тически кислая соль может повышать растворимость карбонатов вто-
рой группы. 
Итак, катионы второй группы осаждают карбонатом аммония 
(NH4)2CO3 в присутствии NH3 · H2O и NH4Cl при нагревании раствора 
до 50–70 °С. 
 
Опыт 1. К 2–3 каплям растворов хлоридов кальция, стронция и 
бария прибавьте по одной капле гидрата аммиака и хлорида аммония, 
подействуйте карбонатом аммония, рассмотрите осадки и напишите 
уравнения реакций. Испытайте растворимость осадков СаСО3, SrСО3, 
и ВаСО3 в соляной, азотной и уксусной кислотах. 
 
Опыт 2. К 1–2 каплям раствора хлорида кальция прибавьте 
равный объем реактива (NН4)2СО3 и подействуйте большим избыт-
ком хлорида аммония, выделяющего при гидролизе соляную кисло-
ту. Убедитесь, что осадок карбоната кальция растворяется в избыт-
ке этой соли. 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 24 
ÂÒÎÐÀß ÀÍÀËÈÒÈ×ÅÑÊÀß ÃÐÓÏÏÀ ÊÀÒÈÎÍÎÂ 
 
Реакции катиона бария Ва2+ 
Для изучения реакций Ва2+ берут растворы хлорида или нитрата 
бария ВаСl2 или Ba(NO3)2. 
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Опыт 1. Действие дихромата калия. 
К2Сr2O7 выделяет из растворов солей Ва2+ желтый осадок хромата 
бария ВаСrO4, но не дихромата BaCr2O7. В растворах ионы Cr2O
−2
7  на-
ходятся в равновесии с ионами CrO42–: 
Cr2O72– + H2O R  2CrO42– + 2H+. 
При этом концентрация CrO −24  оказывается достаточной, чтобы 
при введении Ва2+ произведение растворимости (ПР) хромата бария 
было превышено раньше, чем будет достигнуто ПР дихромата бария. 
Поэтому в осадок выпадает менее растворимая соль: 
CrO42– + Ва2+ = ВаСrO4↓. 
Для полного осаждения Ва2+ к раствору помимо дихромата калия 
прибавляют ацетат натрия, чтобы с уксусной кислотой он образовал 
ацетатную буферную смесь, поддерживающую pH ≈ 5, при котором 
происходит полное осаждение хромата бария. 
Эта реакция служит как для обнаружения, так и для отделения 
Ba2+ от Ca2+ и Sr2+, не дающих осадков с дихроматом калия. 
К 2–3 каплям раствора соли Ва2+ прибавьте 1–2 капли раствора 
ацетата натрия и 2–3 капли раствора K2Cr2O7. Испытайте раствори-
мость осадка в соляной и уксусной кислотах. 
Катион Ba2+ можно обнаружить и действием хромата калия, но 
последний осаждает также Sr2+ в виде желтого хромата стронция 
SrCrO4. Поскольку, однако, хромат стронция растворим в уксусной 
кислоте, ион Sr2+ не мешает обнаружению Ba2+ в уксуснокислой среде 
или в присутствии ацетатной буферной смеси.  
 
Опыт 2. Действие серной кислоты или растворимых сульфатов. 
H2SO4 и растворимые сульфаты образуют с катионом Ва2+ белый мел-
кокристаллический осадок. 
К 2–3 каплям раствора соли Ва2+ прибавьте столько же серной 
кислоты или раствора сульфата натрия Na2SO4. Убедитесь, что суль-
фат бария нерастворим в кислотах. 
 
Опыт 3. Оксалат аммония (NH4)2C2O4 выделяет из растворов со-
лей Ва2+ белый осадок ВаС2О4: 
Ва2+ + C2O42– = ВаС2О4↓. 
К 2–3 каплям раствора соли Ва2+ прибавьте столько же оксалата 
натрия. Полученный осадок оксалата бария ВаС2О4 разделите на три 
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части и убедитесь, что он растворяется в соляной, азотной, а при на-
гревании и в уксусной кислоте. 
 
Реакции катиона кальция Са2+ 
Для изучения реакций Са2+ используют растворы хлорида или 
нитрата кальция. 
Опыт 1. Действие оксалата аммония. 
(NH4)2C2O4 осаждает из растворов солей Са2+ белый мелкокри-
сталлический оксалат кальция: 
Са2+ + C2O42–= СаС2O4. 
К 1–2 каплям раствора соли Са2+ прибавьте столько же оксалата 
аммония. Осадок растворим в минеральных кислотах, но не растворя-
ется в уксусной. Нагревание способствует быстрому осаждению окса-
лата кальция.  
Этой реакцией обнаруживают Са2+, но только после удаления 
Ва2+ и Sr2+, которые также дают осадки с оксалатом аммония. 
 
Опыт 2. Микрокристаллоскопическая  реакция.  
К капле раствора соли Са2+ на предметном стекле прибавьте кап-
лю 2 н. H2SO4 и упарьте до появления каймы по краю капли.  
 
Рис. 14.4. Кристаллы гипса CaSO4 · 2H2O 
 
Рассмотрите игольчатые кристаллы гипса CaSO4 · 2H2O, собранные 
в пучки (рис. 14.4). Обнаруживаемый минимум – 0,04 мкг Са2+. Кри-
сталлы сульфатов бария и стронция имеют другую форму. 
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14.3. Ïåðâàÿ àíàëèòè÷åñêàÿ ãðóïïà àíèîíîâ 
 
К первой аналитической группе анионов относят сульфат-ион SO42–,  
карбонат-ион СО32–, фосфат-ион РО43–, силикат-ион SiO32–, метабо-
рат ВО2–или тетраборат В4О72– ионы, сульфит-ион SO32–и тиосуль-
фат-ион S2O32–. С катионом Ва2+ они образуют соли, малораствори-
мые в воде, но легко растворяющиеся в разбавленных минеральных 
кислотах (за исключением сульфата бария BaSO4). Поэтому группо-
вой реагент – хлорид бария ВаСl2 осаждает анионы первой группы 
только в нейтральной (или слабощелочной) среде. 
Серебряные соли анионов первой группы растворяются в разбав-
ленной азотной кислоте, а некоторые даже в воде (Ag2SO4). 
Обнаружение анионов первой группы имеет большое практи-
ческое значение, соединения их широко применяют в сельском хо-
зяйстве. Некоторые сульфаты, например K2SO4, (NH4)2SO4, входят 
в состав минеральных удобрений, гипс CaSO4 · 2H2O вносят в поч-
ву для снижения ее засоленности, а купоросы CuSO4 · 5H2O и 
FeSO4 · 7H2O используют как сельскохозяйственные яды. Количе-
ство ионов SO42– приходится определять в водных вытяжках из 
почвы и в природных водах. Питьевая вода должна содержать не 
более 60 мг сульфатов в 1 л. 
Из карбонатов в почвах преобладают СаСО3 и MgCO3, карбонаты 
же щелочных металлов присутствуют в незначительных количествах. 
От содержания карбонатов СаСО3 и MgCO3 в почве зависит ее обмен-
ная поглотительная способность; СаСО3 и доломит CaCO3 ⋅ MgCO3 
применяют для нейтрализации (известкования) сильнокислых почв. 
Почвы содержат также фосфаты в связанном и отчасти в под-
вижном, доступном для растений, состояниях. Поскольку фосфор яв-
ляется элементом питания растений, недостаток его в почве возме-
щают с помощью фосфорных удобрений. Все они представляют со-
бой соли фосфорной кислоты. Так, фосфорит и апатит содержат 
Са3(РО4)2, преципитат СаНРО4, суперфосфат Са(Н2РО4)2. На основе 
ортофосфорной кислоты синтезируют ряд органических ядохимика-
тов (препараты тиофос, октаметил, НИУИФ-1 и др.). У животных 
наибольшее количество фосфатов содержится в костях. 
Бор является важнейшим микроэлементом.  При недостатке его, 
наблюдаемом обычно в подзолистых и болотных почвах, двудольные 
растения плохо растут, не образуют цветов или семян, легко поража-
ются болезнями. Поэтому микроудобрения, содержащие бораты, ши-
роко применяют в сельскохозяйственной практике. 
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Соединения кремния накапливаются некоторыми растениями: 
злаками, осоками, хвощами. Особенно много кремния в старой древе-
сине. Замечено, что при недостатке силикатов в почве задерживается 
рост кукурузы, ячменя, овса, свеклы и других культур.  
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 25 
ÏÅÐÂÀß ÀÍÀËÈÒÈ×ÅÑÊÀß ÃÐÓÏÏÀ ÀÍÈÎÍÎÂ 
 
Реакции сульфат-иона SO42– 
Большинство сульфатов хорошо растворяется в воде, но сульфаты 
бария, кальция, стронция и свинца малорастворимы в ней. Ион SO42– 
бесцветен. 
 
Опыт 1. Действие хлорида бария BaCl2. 
BaCl2 образует с ионом SO42– белый кристалллический осадок 
сульфата: 
SO42– + Ва2+ = BaSO4↓. 
К 4–5 каплям раствора сульфата натрия прибавьте 2–3 капли ре-
актива. Убедитесь, что осадок BaSO4 не растворяется в кислотах.  
 
Опыт 2. Действие ацетата свинца. 
Pb(СН3СОО)2 и другие соли Рb2+ осаждают ион SO42– в виде бело-
го кристаллического сульфата свинца: 
SO42–+ Рb2+ = PbSO4↓. 
К 4–5 каплям раствора сульфата прибавьте столько же капель рас-
твора ацетата свинца. 
Осадок нерастворим в разбавленных минеральных кислотах, но 
растворяется в едких щелочах: 
PbSO4  + 4NaOH = Na2PbO2 + Na2SO4 + 2H2O. 
 
Реакции карбонат-иона СО32– 
Анион СО32– растворов не окрашивает. 
 
Опыт 1. Действие хлорида бария ВаСl2. 
ВаСl2 дает с ионом СО32– белый осадок карбоната бария: 
CO32– + Ва2+ = ВаСO3↓. 
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Как и все карбонаты, ВаСО3 легко растворяется в соляной, азот-
ной и даже в уксусной кислоте. 
 
Опыт 2. Действие минеральных кислот. 
Кислоты НСl и H2SO4 разлагают карбонаты с выделением газооб-
разного оксида углерода (IV): 
Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2↑, 
вызывающего помутнение известковой воды Са(ОН)2:  
Са(ОН)2 + СО2 = СаСО3↓ + Н2О. 
Муть может, однако, быстро исчезнуть вследствие образования 
растворимой в воде кислой соли: 
CaCO3 + СО2 + Н2О = Са(НСО3)2. 
Иногда  вместо известковой воды Са(ОН)2 применяют Ва(ОН)2. 
В склянку налейте 5–6 капель раствора карбоната и такой же 
объем 2 н. соляной кислоты. Быстро закройте склянку пробкой с пи-
петкой, содержащей 2–3 капли свежеприготовленной и совершенно 
прозрачной известковой воды. Постукивая по склянке, наблюдайте 
помутнение известковой воды. 
Для проведения анализа можно воспользоваться также прибором, 
изображенным на рис. 14.5. 
 
 
Рис. 14.5. Прибор для обнаружения газов 
 
Протеканию реакции мешают ионы SO32– и S2О32–, так как при 
действии кислот они выделяют оксид серы (IV) SO2, также вызываю-
щий помутнение известковой (или баритовой) воды: 
SO2 + Са(ОН)2 = CaSO3 + Н2О. 
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Поэтому перед обнаружением аниона СO32– ионы SO32– и S2О32–
окисляют действием пероксида водорода (KMnО4 или K2Сr2О7).  
Для этого к 5–6 каплям испытуемого раствора сначала прибавляют  
4–6 капель перекиси водорода, а затем приливают соляную кислоту 
и поступают, как описано выше. 
 
Реакции фосфат-иона РO43– 
Для изучения реакций иона PO43– используют раствор гидро-
фосфата натрия. Фосфат-ион бесцветен. 
 
Опыт 1. Действие хлорида бария ВаСl2. 
ВаСl2 выделяет из раствора гидрофосфата натрия белый осадок 
гидрофосфата бария: 
HPO42– + Ba2+ = BaHPO4↓. 
Осадки ВаНРО4 и Ва3(РО4)2 растворимы в сильных кислотах (за 
исключением серной), а также в уксусной кислоте.  
К 4–5 каплям раствора гидрофосфата натрия прибавьте 2–3 капли 
раствора хлорида бария. 
В присутствии едких щелочей или аммиака NH3 ⋅ H2O, пере-
водящих ион НРО42– в РO43–, получается средняя соль: 
2Na2HPO4 + 2NH3 ⋅ H2O + 3ВаСl2 =  
= Ва3(РО4)2↓+ 4NaCl + 2NH4Cl + 2Н2О. 
 
Опыт 2. Действие молибденовой жидкости. 
Молибденовая жидкость, т. е. раствор молибдата аммония 
(NН4)2МоО4 в азотной кислоте, образует с ионом РO43– желтый крис-
таллический осадок фосфоромолибдата аммония: 
Na2HPO4 + 12(NH4)2MoO4 + 23HNO3 =  
= (NH4)3H4 [P(Mo2O7)6]↓ + 2NaNO3 + 21NН4NО3+10Н2О. 
Фосфоромолибдат аммония можно считать аммониевой солью 
фосфорномолибденовой кислоты Н7[Р(Мо2О7)6].  
Иногда употребляют эмпирическую формулу фосфоромолибдата 
аммония (NH4)3PO4 · 12MoO3 · 6H2O. 
Выполняя реакцию, действуют избытком реактива, так как оса-
док растворяется в гидрофосфате натрия. К 5–6 каплям молибдено-
вой жидкости, предварительно нагретой на водяной бане, прибавьте 
1–2 капли раствора гидрофосфата натрия и дайте постоять. Полезно  
 214 
прибавить несколько кристаллов нитрата аммония, так как одно-
именный ион NH4+ понижает растворимость осадка. Осадок раство-
рим в едких щелочах и в аммиаке: 
(NН4)3Н4 [Р(Мо2O7)6] + 24 NH3 · H2O =  
= (NH4)3PO4 + 12(NH4)2MoO4 + 14Н2О. 
Выполнению реакции мешают ионы-восстановители SO32–, 
S2O32–и S2–, переводящие молибден (VI) в так называемую «мо-
либденовую синь», т. е. смесь соединений молибдена с низшей 
степенью окисления. Чтобы окислить ионы-восстановители, испы-
туемый раствор предварительно кипятят с концентрированной 
азотной кислотой. 
 
Опыт 3. Действие магнезиальной смеси. 
Магнезиальная смесь (MgCl2 + NH3 · H2O + NH4Cl) выделяет из 
раствора гидрофосфата натрия белый кристаллический осадок: 
Na2HPO4 + MgCl2 + NH3 · H2O =  
= MgNH4PO4↓ + 2NaCl + H2O. 
Осадок растворим в сильных кислотах и в уксусной кислоте. 
К 2–3 каплям раствора хлорида магния прибавьте столько же ам-
миака NH3 · H2O и выпавший осадок Mg(OH)2 растворите в хлориде 
аммония, прибавляя его по каплям. Полученную магнезиальную 
смесь нагрейте на водяной бане и прибавляйте раствор гидрофосфата 
натрия до появления осадка фосфата магния-аммония MgNH4PO4. 
Испытайте отношение его к кислотам. 
 
Опыт 4. Действие нитрата серебра AgNO3. 
AgNO3 дает с ионом РО43–желтый осадок фосфата серебра: 
РО4
3– + 3Ag+ = Ag3PO4↓. 
Такой же осадок получается и при действии нитрата серебра на 
гидрофосфат-ион: 
Na2HPO4 + 3AgNO3 = Ag3PO4↓ + 2NaNO3 + HNO3. 
К 4–5 каплям раствора гидрофосфата натрия прибавьте столько 
же капель реактива. 
Осадок растворим в азотной кислоте, в гидрате аммиака NH3 · H2O 
он растворяется с образованием комплексной соли: 
Ag3PO4 + 6 NH3 · H2O = [Ag(NH3)2]3PO4 +6H2O. 
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Реакции силикат-иона SiO32– 
Силикаты натрия и калия Na2SiO3 и K2SiO3 растворимы в воде. 
Ион SiO32– бесцветен. 
Опыт 1. Действие хлорида бария ВаСl2. 
ВаСl2 образует с ионом SiO32– белый осадок силиката бария. Ки-
слоты разлагают его с выделением студенистого осадка смеси крем-
ниевых кислот: 
BaSiO3 + 2Н+ = H2SiO3 + Ba2+. 
К 5–6 каплям раствора силиката натрия прибавьте 3–4 капли ре-
актива. На получившийся белый аморфный осадок силиката бария 
BaSiO3 подействуйте соляной (не серной!) кислотой. 
 
Опыт 2. Действие солей аммония. 
NH4Cl, (NH4)2SO4 или (NH4)2CO3 выделяют из растворов силика-
тов хлопьевидный осадок кремниевой кислоты. Известно, что в вод-
ных растворах силикаты легко гидролизуются: 
Na2SiO3 + 2Н2O R  H2SiO3 + 2NaOH. 
Прибавляемая соль аммония, например NH4Cl, взаимодействует с 
одним из продуктов гидролиза – едким натром: 
2NaOH + 2NH4Cl = 2NaCl + 2 NH3 · H2O, 
поэтому равновесие гидролиза сдвигается в сторону накопления 
кремниевой кислоты H2SiO3, достаточной для образования осадка. 
Суммарное уравнение реакции: 
Na2SiO3 + 2Н2О + 2NH4Cl = H2SiO3↓ + 2NaCl + 2 NH3 · H2O. 
К 6–8 каплям раствора силиката натрия прибавьте столько же ка-
пель раствора хлорида аммония и нагрейте на водяной бане. Наблю-
дайте появление студня кремниевых кислот. Полное осаждение иона 
SiO32– солями аммония невозможно. 
 
 
14.4. Âòîðàÿ àíàëèòè÷åñêàÿ ãðóïïà àíèîíîâ 
 
Вторая группа объединяет хлорид-ион Сl–, бромид-ион Вr –, йодид-
ион I–, сульфид-ион S2– и некоторые другие анионы, серебряные соли 
которых нерастворимы в воде и в разбавленной азотной кислоте. Реагент 
на вторую группу анионов – нитрат серебра AgNO3 в присутствии раз-
бавленной азотной кислоты. Бариевые соли этих анионов растворимы  
в воде. Большинство анионов первой группы также образует с нитратом  
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серебра нерастворимые в воде соли, однако все они растворяются  
в азотной кислоте и обнаружению анионов второй группы не мешают. 
Анионы Сl– и I– имеют существенное биологическое и сельско-
хозяйственное значение. Хлорид-ион всегда присутствует в природ-
ных водах; в 1 л питьевой воды его должно быть не более 40 мг. Име-
ется он и в водных вытяжках из почвы. Почвы, содержащие в верх-
нем слое более 2% солей, считаются засоленными. При этом нередко 
наблюдается хлоридное засоление почв, вызываемое, главным обра-
зом, солями NaCl, СаСl2, MgCl2. 
Ионы хлора входят в состав таких удобрений, как хлорид аммо-
ния NH4Cl, хлорид калия KСl, сильвинит KCl · NaCl, калийная соль 
KCl + KCl · NaCl, каинит KCl · MgSO4 · 3H2O. Сулему HgCl2 и хлорид 
бария ВаСl2 · 2Н2О применяют как сельскохозяйственные яды. 
Поваренная соль необходима в животноводстве. Наконец, сво-
бодная соляная кислота содержится в желудочном соке млекопитаю-
щих и играет важную роль в пищеварении. Бромиды обладают свой-
ством успокаивать центральную нервную систему. 
Соединения йода – постоянная составная часть организмов рас-
тений и животных. Последние получают йод с кормами и питьевой 
водой. Ионы I– накапливаются тканями в виде йодорганических со-
единений; особенно много йода содержится в щитовидной железе. 
Недостаток йода в природных водах и в растительной пище вызывает 
у человека Базедову болезнь (зоб). Замечено, что от содержания йода 
в пище зависят также рост и развитие сельскохозяйственных живот-
ных, интенсивность их откорма. Таким образом, йод – микроэлемент. 
Сероводород и сульфиды образуются в природе при минерали-
зации (разложении) белковых веществ. Сероводород очень ядовит, 
вдыхание значительных количеств его может вызвать обморочное со-
стояние, потерю сознания, паралич дыхательного центра. Все работы 
с сероводородом проводятся под тягой! 
 
 
Ëàáîðàòîðíàÿ ðàáîòà № 26 
ÂÒÎÐÀß ÀÍÀËÈÒÈ×ÅÑÊÀß ÃÐÓÏÏÀ ÀÍÈÎÍÎÂ 
 
Реакции хлорид-иона Сl– 
Большинство хлоридов растворимо в воде, исключение состав-
ляют соли AgCl, Hg2Cl2, РbСl2, SbOCl. Ионы Сl– бесцветны. 
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Опыт 1. Действие нитрата серебра. 
AgNO3 образует с ионом Сl– белый творожистый осадок хлорида 
серебра: 
Сl– + Ag+ = AgCl, 
постепенно темнеющий на свету из-за выделения свободного серебра.  
Осадок хлорида серебра нерастворим в кислотах, но легко раство-
ряется в аммиаке с образованием хлорида диамминсеребра: 
AgCl + 2 NH3 · H2O = [Ag(NH3)2]Cl + H2O. 
При подкислении раствора азотной кислотой комплексный ион 
[Ag(NH3)2]+ разрушается вследствие образования более прочного ка-
тиона NH +4 , и хлорид серебра снова выпадает в осадок: 
[Ag(NH3)2]Cl + 2HNO3 = AgCl↓ + 2NH4NO3. 
К 4–5 каплям раствора хлорида натрия прибавьте 2–3 капли рас-
твора нитрата серебра. К осадку хлорида серебра прибавляйте по кап-
лям раствор аммиака NH3 · H2O до полного растворения. Разрушьте 
хлорид диамминсеребра [Ag(NH3)2]Cl добавлением азотной кислоты. 
Наблюдайте появление мути хлорида серебра. 
 
 
14.5. Òðåòüÿ àíàëèòè÷åñêàÿ ãðóïïà àíèîíîâ 
 
К третьей группе анионов относят нитрат-ион NO3–, нитрит-ион NO2– 
и др. Соли этих анионов, в том числе бариевые и серебряные, хорошо  
растворимы в воде. Группового реагента на анионы третьей группы нет. 
Известно, что азот – это один из важнейших элементов питания 
растений. Однако в почве он находится, главным образом, в виде ор-
ганических соединений, непосредственно недоступных для растений. 
Растения усваивают только минеральные соединения, т. е. нитраты и 
соли аммония, которых в почве содержится 2–3% от общего коли-
чества азота. Содержание нитратов в почве определяют, чтобы выяс-
нить обеспеченность растений азотом. Хорошо растворимые нитраты 
легко переходят из почвы в водную вытяжку, где и обнаруживаются 
качественными реакциями. 
Нитраты входят в состав многих минеральных удобрений: на-
триевой, калийной, аммонийной и известковой селитр [NaNO3, KNO3, 
NH4NO3, Ca(NO3)2], нитрат-сульфата аммония 2NH4NO3 + (NH4)2SO4  и др. 
Нитраты всегда содержатся в природных водах. Питьевая вода 
может содержать их до 20 мг в 1 л. В отличие от нитратов нитриты 
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очень ядовиты и делают воду непригодной для сельскохозяйственных 
животных и человека. 
 
Реакции нитрат-иона NO3– 
Опыт 12. Действие дифениламина (C6H5)2NH. 
(C6H5)2NH окисляется ионом NO3– до продукта, имеющего темно-
синюю окраску. К 3–4 каплям раствора дифениламина (C6H5)2NH  
в концентрированной серной кислоте (на чистом часовом стекле) 
прибавьте палочкой очень немного раствора нитрата натрия. От-
метьте изменение цвета раствора. Так же окрашивают дифениламин 





1. Каково местонахождение в Периодической системе элементов, 
образующих катионы первой аналитической группы? Охарактеризо-
вать свойства соединений на основе этих катионов (растворимость их 
оснований и солей). 
2. Какие катионы относятся ко второй аналитической группе? 
Что служит групповым реагентом на катионы этой группы (ответ под-
твердите уравнениями реакций)? 
3. Указать катионы третьей аналитической группы. Дать характе-
ристику соединений этих катионов (растворимость гидроксидов и солей). 
4. Написать катионы четвертой аналитической группы. Привести 
уравнения реакций, характеризующих свойства этих катионов. 
5. Охарактеризовать свойства хлоридов, сульфатов и карбона-
тов катионов второй аналитической группы. Написать соответст-
вующие уравнения реакций в молекулярных и ионно-молекуляр-
ных формах. 
6. В чем сущность систематического и дробного анализов? Как 
используются эти методы для анализа катионов? Ответ подтвердить 
уравнениями реакций. 
7. Написать в молекулярном и ионно-молекулярном виде реак-
ции открытия ионов Ва2+, Fe2+, Pb2+. 
8. Привести молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
качественных реакций открытия ионов Na+ и K+. 
9. Рассмотреть ход анализа смеси катионов: Na+, Ba2+, NH4+, Mg2+.  
Какой из реагентов: Na2CO3, (NH4)2CO3, Na2SO4, Na2HPO4 следует 
выбрать для разделения данных катионов на группы? 
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10. Рассмотреть ход анализа смеси катионов: Ca2+, Mg2+, Na+, 
NH4+. Какой катион из предложенной смеси следует обнаружить до 
разделения ее на группы? 
11. Рассмотреть ход анализа смеси катионов: NH4+, K+, Ca2+, Na+. 
Какой катион из предложенной смеси следует обнаружить до разде-
ления ее на группы? 
12. Рассмотреть ход анализа смеси катионов: K+, Ba2+, Mg2+, Ca2+. 
С помощью какой буферной смеси поддерживается pH, необходимый 
для разделения данной смеси на катионы первой и второй групп?  
13. Что лежит в основе аналитической классификации анионов? 
Что такое качественная реакция на ион? Ответ подтвердить уравне-
ниями реакций. 
14. Какие анионы входят в первую аналитическую группу и ка-
ковы их свойства? Написать молекулярные и ионно-молекулярные 
уравнения реакций открытия аниона SO42–. 
15. Какие анионы относятся ко второй аналитической группе? 
Охарактеризовать их свойства. Написать молекулярные и ионно-мо-
лекулярные уравнения реакций открытия иона Br –. 
16. Какие анионы относятся к третьей аналитической группе? 
Охарактеризовать их свойства. Написать молекулярные и ионно-моле-
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